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MÉTAUX 


GÉNÉRALITÉS  SUR  LES  MÉTAUX. 

Tous  les  métaux  sont  solides  à la  température  ordinaire,  à 
l’exception  du  mercure,  qui  est  liquide. 

La  plupart  des  métaux  possèdent  un  éclat  caractéristique, 
qu’ils  perdent  quand  on  les  amène  à un  grand  état  de  division, 
et  donnent  alors  des  poudres  qui  sont  ordinairement  noires  ou 
grises  et  redeviennent  brillantes  lorsqu’on  les  frotte  avec  un 
corps  dur. 

Les  métaux  pris  en  masse  sont  tous  opaques,  mais  la  lumière 
peut  les  traverser  s’ils  sont  réduits  en  feuilles  d’une  grande  min- 
ceur. C’est  ainsi  qn’une  feuille  d’or  battu  paraît  verte  quand  on 
la  place  entre  l’œil  et  la  lumière. 

La  couleur  ordinaire  des  métaux  est  le  blanc  plus  ou  moins 
gris  ; on  peut  modifier  singulièrement  ces  apparences,  en  fai- 
sant réfléchir  plusieurs  fois  un  môme  faisceau  de  rayons  lu- 
mineux sur  la  surface  d’un  même  métal,  comme  l’a  montré 
M.  Bénédict  Prévost.  On  trouve  ainsi  que  l’argent  est  jaune,  l’or 
roüge  et  le  cuivre  écarlate  ; on  s’explique  ce  phénomène,  si 
Ton  remarque  que  les  rayons  lumineux  tombant  sur  un  métal 
y sont  en  partie  absorbés,  en  partie  réfléchis  ; ce  sont  ces  der- 
niers qui  nous  donnent,  en  arrivant  à l’œil,  la  sensation  de  la 
couleur  des  corps.  Par  des  réflexions  multiples  d’un  même 
faisceau,  on  élimine  la  lumière  blanche  mélangée  à la  lu- 
mière réfléchie,  et  celle-ci  apparaît  alors  avec  sa  nuance  par- 
ticulière. 

Les  métaux  sont  en  général  inodores  ; cependant  l’étain,  le 
cuivre,  le  fer,  le  plomb,  exhalent  une  odeur  désagréable,  sur- 
tout quand  on  les  frotte  avec  la  main. 

Quelques  métaux  ont  une  saveur  particulière  et  désagréable, 
le  fer  et  l’élain,  par  exemple. 

Les  métaux  sont  plus  lourds  que  l’eau,  à l’exception  toutefois 
du  potassium,  du  sodium  et  de  quelques  autres  métaux  des  deux 
premières  sections  : l’écrouissage  augmente  ordinairement  leur 
densité.  Nous  donnons,  dans  le  tableau  suivant,  la  densité  des 
principaux  métaux. 

U. 
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DENSITÉ  DES  PRINCIPAUX  MÉTAUX. 


1 laminé 

passé  à la  filière, 
forgé 


Tungstène 

Iridium 

Mercure 

Thallium 

Ruthénium  fondu , . . 

Plomb  fondu 

Palladium  fondu 

Rhodium  fondu 

Argent  fondu 

Osmium. 

Bismuth  fondu 

Cuivre  en  fil 


22,069 

21,041 

20,336 

19,361 

19,258 

17,600 

21,150 

13,598 

11,862 

11,400 

11,352 

11.300 
12,100 
10,474 

21.300 
9,822 
8,878 


Cuivre  rouge  fondu 

Molybdène 

Cadmium 

Nickel  fondu 

Zinc  fondu 

Cobalt  fondu 

Fer  en  barre 

Manganèse 

Étain  fondu 

Fer  fondu 

Antimoine  fondu... 

Chrome 

Titane 

Aluminium 

Sodium 

Potassium 

Lithium 


8.788 
8,615 
8,604 
8,279 
7,861 
7,811 

7.788 

7.500 
7,291 
7,207 
6,712 
5,900 
5,300 

2.500 
0,972 
0,865 
0,598 


La  dureté  des  métaux  est  très-variable  ; quelques-uns,  comme 
le  plomb,  l’étain,  sont  très-mous  ; d’autres,  comme  le  fer,  l’an- 
timoine, sont  fort  durs  ; la  présence  de  petites  quantités  de 
carbone,  de  silicium,  d’arsenic,  de  phosphore,  augmente  la  du- 
reté des  métaux. 

La  ductilité  est  la  propriété  dont  jouissent  les  métaux  de  s'al- 
longer en  fils,  lorsqu’on  les  étire  en  les  passant  à la  filière. 

La  malléabilité  est  la  propriété  que  possèdent  les  métaux  de  se 
réduire  en  feuilles  minces  par  l’action  du  marteau  du  laminoir. 
Les  métaux  ou  les  alliages  qui  ont  subi  l’action  du  marteau,  de 
la  filière  ou  du  laminoir,  deviennent  presque  toujours  durs  et 
cassants  ; pour  continuer  à les  réduire  en  fils  ou  en  lames,  il 
faut  les  recuire  de  temps  en  temps,  c’est-à-dire  les  chauffer  au 
rouge  et  les  laisser  refroidir  lentement.  Les  métaux  sont  diffé- 
remment ductiles  et  malléables  ; nous  classerons  ici  les  princi- 
paux métaux  d’après  leur  ductilité  et  leur  malléabilité. 


ORDRE  DI!  DCCTIBILITK. 

Or. 

Argent. 

Platine. 

Fer. 

Cuivre. 

Zinc. 

Étain. 

Plomb. 


OR  DR  K DK  MALLEABILITE, 

Or. 

Argent. 

Cuivre. 

Étain. 

Platine. 

Plomb. 

Zinc. 

Fer. 


La  malléabilité  et  la  ductilité  sont  en  général  augmentées  par 
la  chaleur. 

La  ténacité  est  la  force  qui  s’oppose  a la  rupture  ; cette  pro- 
priété est  très-variable  pour  les  différents  métaux. 

On  compare  les  métaux,  sous  le  rapport  de  la  ténacité,  en 
évaluant  les  poids  qui  déterminent  la  rupture  des  fils  de  même 

diamètre.  . 

Des  fils  métalliques  de  2 millimètres  de  diamètre  se  rompent 

sous  les  poids  suivants  : 
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Fer . . . 
Cuivre. 
Platine 
Argent 


k 

249,159 

137,399 

124,000 

85,062 


Or. . . . 

Étain 
Zinc  . , 
Plomb 


k 

68,216 

24,200 

12,710 

9,000 


Quand  les  métaux  sont  élastiques  et  sonores,  ces  propriétés 
sont  d’autant  plus  développées  qu’ils  ont  plus  de  dureté.  Cette 
remarque  paraît  s’étendre  aux  alliages  : ainsi  le  bronze,  formé 
de  cuivre  et  d’étain,  est  plus  dur  et  aussi  plus  sonore  que  cha- 
cun de  ces  métaux. 

La  cassure  présente  différents  aspects  importants  à considérer 
dans  les  métaux,  car  ils  permettent  souvent  de  les  distinguer  les 
uns  des  autres.  Ainsi  la  cassure  est  lumelleuse  dans  le  bismuth, 
l’antimoine;  grenue  dans  l’étain,  etc. 

Les  métaux  peuvent  affecter  des  formes  cristallines  bien  défi- 
nies, qui  sont,  en  général,  l’octaèdre,  le  cube  ou  les  formes  qui 
en  dérivent.  Quelques  métaux,  comme  l’antimoine,  cristallisent 
en  rhomboèdres. 

Les  métaux  sont  de  tous  les  corps  simples  ceux  qui  conduisent 
le  mieux  la  chaleur  et  l’électricité.  L’inégale  conductibilité  des 
métaux  pour  la  chaleur  est  importante  à connaître  pour  cer- 
taines opérations;  pour  la  distillation  des  liquides  par  exemple  : 
le  métal  le  plus  conducteur  échauffe  le  [plus  rapidement  la  li- 
queur. 

Les  métaux  peuvent  être  rangés  dans  l’ordre  suivant  par  rap- 
port à la  conductibilité  pour  la  chaleur  : 


Argent 

Cufvre 

Or 

Zinc 

Étain  

Fer 119 

Plomb 85 

Platine 84 

Bismuth..  18 


(IIM.  Wiedemann  et  Franz.) 


L inégale  conductibilité  pour  l’électricité  présente  aussi  un 
grand  intérêt  depuis  l’extension  de  la  télégraphie;  elle  explique 
pourquoi  on  préfère  le  cuivre  au  fer  chaque  fois  qu’on  n’a  pas 
besoin  d’une  très-grande  ténacité,  comme  pour  les  fils  des  son- 
neries électriques  employées  dans  les  appartements. 

On  a classé  ainsi  les  différents  métaux  d’après  leur  conducti- 
bilité électrique  : 


Cuivre  . 

Or 

Argent. 
Zinc. . . 
Platine 


1 0000 
9360 
7360 
2850 
1880 


Fer 

Étain 

Plomb 

Mercure 

Potassium 

(M.  Becquerel.) 


1580 
1550 
830 
3 45 
133 


La  fusibilité  des  métaux  est  très-variable.  Les  uns,  comme  le 
plomb,  l’étain,  fondent  bien  au-dessous  du  rouge;  d’autres, 
comme  le  platine,  le  rhodium,  l’iridium,  ne  fondent  qu’à  la 
chaleur  d’une  pile  énergique  ou  du  chalumeau  à gaz  oxygène 
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et  hydrogène,  ou  encore  au  foyer  d’une  lentille  de  grandes  di- 
mensions. 

Le  tableau  suivant  donne  l’ordre  de  fusibilité  des  principaux 
métaux  : 


Mercure 

Potassium 

Sodium 

Étain 

Bismuth 

Plomb 

Cadmium 

Zinc 

Antimoine 

Argent 

Cuivre 

Or 

Fonte  grise 

Acier.  Entre  la  fonte  et  le  fer. 


— 39» 
+ 55 
90 
230 
264 
332 
360 
410 
432 
1000 
1092 
1250 
1587 


Manganèse.  Entre  la  fonte  et  le  fer. 


Nickel.  Id. 

Fer  forgé 2118° 


Molybdène  . 

Uranium  . . . 

Tungstène.. 

Chrome .... 

Titane 

Cérium , „ . , 

Osmium  ) Infusibles  au  feu  de  forge 

Iridium  \ le  l'lus  violent  i fusibles 

Rhodium  " ’ ( au  chalumeau  à gaz  hy- 

Platine dr°gène  et  oxygène. 


Presque  infusibles,  s’agglo- 
mérant seulement  à un 
feu  de  forge  violent. 


Volatilité.  — Plusieurs  métaux  sont  assez  volatils  pour  qu’on 
puisse  utiliser  cette  propriété  pour  les  extraire  de  leurs  minerais 
ou  pour  les  séparer  des  autres  métaux.  Tels  sont  le  mercure, 
le  cadmium,  le  potassium,  le  sodium,  le  magnésium  et  le  zinc. 


Le  mercure  bout  à 

Le  cadmium,  à 

Le  potassium,  au  rouge. 


360°  Le  sodium  bout  au  rouge. 

860  Le  zinc,  à 1040» 

Le  magnésium,  vers 1040» 


D’autres,  comme  le  plomb,  l’argent  et  l’or,  sont  sensiblement 
volatils  quand  on  les  chauffe  au-dessus  de  leur  point  de  fusion  ; 
il  en  résulte  souvent  dans  la  pratique  une  perte  notable,  mais 
ils  ne  peuvent  néanmoins  être  distillés.  11  n’est  aucun  métal 
qui  soit  absolument  fixe,  le  platine  lui-même  a pu  être  vo- 
latilisé (H.  Sainte-Claire  Deville). 


ACTION  DE  L’OXYGÈNE,  DE  l’AIR  ATMOSPHÉRIQUE  ET  DE  L’EAU 
SUR  LES  MÉTAUX. 

Quelques  métaux,  comme  le  potassium,  le  sodium,  absorbent 
l’oxygène  à la  température  ordinaire  ; mais  la  plupart  des  mé- 
taux ne  sont  oxydés  qu’à  l’aide  d’une  température  plus  élevée. 
D’autres  métaux,  tels  que  l'or,  le  platine,  le  palladium,  1 iri- 
dium, n’absorbent  l’oxygène  à aucune  température. 

L’air  sec  agit  sur  les  métaux  comme  1 oxygène,  mais  avec 
moins  d’énergie  ; l’air  humide  les  oxyde  plus  rapidement  que 
l’air  sec;  il  se  forme  alors  des  oxydes  qui  sont  ordinairement 
hydratés  et  carbonatés.  , . „ 

Plusieurs  métaux  peuvent  décomposer  1 eau  a la  temperatuie 
ordinaire,  comme  le  potassium  cl  le  sodium  ; d’autres,  comme 
le  fer,  l’étain,  l’antimoine,  etc.,  n’agissent  sur  l’eau  qu  a une 
température  voisine  du  rouge.  Certains  métaux,  tels  que  1 or,  le 
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platine,  n’exercent  aucune  action  sur  1 eau,  même  sous  1 in- 
fluence d’une  température  rouge.  , „ 

Les  acides  déterminent  quelquefois  la  décomposition  de  1 eau 
par  les  métaux  ; l’oxygène  de  l’eau  s’unit,  dans  ce  cas,  au  mé- 
tal pour  former  un  oxyde  qui  se  combine  avec  l'acide,  tandis 
que  l’hydrogène  se  dégage.  Certains  acides,  comme  l’acide  azo- 
tique, l’acide  sulfurique  concentré,  peuvent  même  céder  une 
partie  de  leur  oxygène  aux  métaux. 


CLASSIFICATION  DES  MÉTAUX. 

La  meilleure  classification  des  métaux  a été  proposée  par 
Thénard  : nous  l’adopterons,  sauf  les  modifications  introduites 
parM.  Régnault,  qui,  du  reste,  laisse  subsister  entièrement  les 
bases  de  la  classification  de  Thénard. 

Les  métaux  sont  classés  en  six  sections  d'après  leur  degré  d’af- 
finité pour  l’oxygène. 

Cette  affinité  est  constatée  : 

f°  Par  l’action  que  l’oxygène  exerce  sur  les  métaux  ; 

2°  Par  l’action  de  la  chaleur  sur  les  oxydes,  et  par  la  réduc- 
tion plus  ou  moins  facile  de  ces  oxydes  ; 

3°  Par  la  décomposition  que  les  métaux  font  éprouver  à l’eau 
directement  ou  en  présence  des  acides. 

Première  section.  — Potassium,  sodium,  * lithium , * rubidium, 

* cæsium,  * thallium,  * baryum,  * strontium,  calcium. 

Ces  métaux  absorbent  l’oxygène  à une  basse  température  : 
leurs  oxydes  résistent  à la  température  la  plus  élevée  et  ne 
sont  décomposés  que  très- difficilement  par  les  corps  avides 
d’oxygène.  Ils  décomposent  l’eau  à froid  eu  dégageant  de  l’hy- 
drogène. 

Deuxieme  section.  — Aluminium, magnésium,  * glucinium,*  zir- 
conium, * thorium,  * yttrium,  * cérium,  * lanthane,  * didytne,  man- 
ganèse, * uranium,  * niobium,  * erbium,  * terbium. 

La  plupart  de  ces  métaux  absorbent  l’oxygène  à une  tempé- 
rature peu  élevée;  leurs  oxydes  sont  en  général  aussi  difficiles 
à réduire  que  les  précédents.  Mais  ces  métaux  ne  décomposent 
l’eau  qu’entre  100  et  200°,  et  quelquefois  seulement  au  rouge 
sombre. 

Troisième  section.  — Fer,  * nickel,  * cobalt,  * zinc,  * cadmium, 

* chrome,  * vanadium. 

Ces  métaux  n’absorbent  l’oxygène  qu’à  une  température  assez 
élevée;  leurs  oxydes,  indécomposables  par  la  chaleur,  sont  fa- 
cilement réduits  par  l’hydrogène,  le  charbon,  l’oxyde  de  car- 
bone. Ces  métaux  ne  décomposent  l’eau  qu’au  rouge  ou  à la 
température  ordinaire  en  présence  des  acides. 

Quatrième  section.  — Étain,*  tungstène,*  molybdène,*  osmium, 

tantale,  * titane,  antimoine. 

Ces  métaux  se,  distinguent  des  précédents  en  ce  qu’ils  ne  dé- 
composent pas  l’eau  en  présence  des  acides,  bien  qu'ils  la  dé- 
composent au  rouge.  Mais  comme  ils  ont  une  grande  tendance 
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à s’acidifier,  ils  décomposent  l’eau  en  présence  des  bases  éner- 
giques, comme  la  potasse. 

Cinquième  section.  — Bismuth , plomb,  cuivre. 

Ces  métaux  ne  décomposent  la  vapeur  aqueuse  que  lente- 
ment et  à une  température  très-élevée;  leurs  oxydes'ne  sont  pas 
réduits  par  la  chaleur. 

Sixième  section.  — Mercure,  argent,  * rhodium,  * palladium. 

* ruthénium,  platine , or. 

Cette  section  comprend  les  métaux  appelés  nobles,  qui  ne 
décomposent  pas  l’eau,  et  dont  les  oxydes  sont  réduits  par  la 
chaleur. 

On  peut  remarquer  que  les  métaux  de  la  première  section  for- 
ment les  bases  les  plus  énergiques;  ceux  de  la  seconde  donnent 
des  bases  moins  énergiques,  et  quelques-uns,  des  acides.  Dans 
la  troisième  on  trouve,  parmi  les  oxydes  d’un  même  métal,  des 
bases  et  des  acides;  la  quatrième  donne  surtout  des  acides. 

Les  métaux  sont  quelquefois  divisés: 

t°  En  métaux  alcalins  : potassium,  sodium,  * lithium,  * rubi- 
dium, * cæsium,  * thallium; 

2°  En  métaux  akalino-terreux  : calcium,  baryum,  * strontium  ; 

3°  En  métaux  terreux  : aluminium,  magnésium,  * glucinium, 

* zirconium,  * yttrium,  * erbium,  * terbium,  * thorium,  ’ nio- 
bium, * cérium,  * lanthane,  * didyme; 

4°  En  métaux  proprement  dits  : manganèse,  fer,*  chrome,  zinc, 

* cadmium,  * cobalt,  * nickel,  étain,  * titane,  antimoine,  bismuth, 
plomb,  cuivre,  * uranium,  * molybdène,  * vanadium,  * tungs- 
tène, * tantale,  mercure,  argent,  or,  platine,  * osmium,  * iri- 
dium, * rhodium,  * palladium,  * ruthénium. 

Alliasse*.  — On  donne  le  nom  d'alliages  aux  produits  qui  ré- 
sultent de  la  combinaison  ou  du  mélange  de  plusieurs  métaux. 

Les  métaux  manifestent  souvent  beaucoup  d’aftinité  les  uns 
pour  les  autres.  Le  mercure  se  combine  à la  température  ordi- 
naire avec  un  grand  nombre  de  métaux.  Quand  on  plonge  du 
platine  en  feuilles  minces  dans  de  l’étain  en  fusion,  il  se  pro- 
duit un  grand  dégagement  de  chaleur:  il  en  est  de  même 
lorsqu’on  mêle  du  cuivre  et  du  zinc  qu’on  a d’abord  fondus 
séparément. 

Les  métaux  peuvent  former  des  combinaisons  proportions 
définies*  Ainsi,  quand  on  fait  fondre  de  l’étain  et  du  plomb 
mélangés  en  proportions  quelconques  et  qu’on  suit  la  marche 
d’un  thermomètre  plongé  dans  le  bain  métallique,  on  observe 
que  la  température  s’abaisse  peu  à peu,  et  reste  toujours  sta- 
tionnaire à 187°.  Ce  point  fixe  correspond  la  solidification  . 
d’un  alliage  qui  peut  être  représenté  par  la  formule  PbSns,  on 
connaît  aussi  les  alliages  ZnSn*,  BiSn3,  PbBi8.  (M.  Kudberg.) 
Des  expériences  analogues  ont  été  faites  sur  les  alliages  ter- 
naires de  zinc,  d’étain  et  de  plomb;  on  a obtenu  un  alliage  dé- 
fini ZnSn8,  2PbSn3  qui  se  solidifie  à ICS0. 

Le  plus  souvent  les  alliages  doivent  être  considérés  comme 
des  mélanges  de  différents  métaux,  en  excès  plus  ou  moins 
considérable,  avec  des  combinaisons  définies  formées  par  ces 
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mêmes  métaux.  Ces  combinaisons  (ou  même  les  métaux  isolés 
lorsque  leurs  points  de  fusion  sont  très-éloignés  des  autres),  se 
séparent  pendant  le  refroidissement  du  bain  métallique  et  se 
solidifient  successivement  en  se  superposant  d’après  l’ordre  de 
leurs  densités.  Ce  phénomène  est  connu  sous  le  nom  de  liqua- 
tion : on  le  met  quelquefois  à profit  pour  opérer  la  séparation 
des  métaux,  et  notamment  celle  du  plomb  et  de  l'argent.  Il  est 
souvent  très-difficile  d’obtenir  des  alliages  homogènes,  à cause 
des  phénomènes  de  liquation.  Aussi,  l’analyse  accuse-t-elle  des 
différences  souvent  assez  grandes  entre  les  diverses  parties 
d’un  même  alliage. 

Il  en  est  de  même  pour  les  composés  dans  lesquels  il  entre 
du  mercure  et  qu’on  désigne  sous  le  nom  d 'amalgames:  ce  sont 
des  composés  définis  délayés  dans  un  excès  de  mercure. 

Les  propriétés  physiques  des  alliages  participent  en  général 
de  celles  des  métaux  qui  les  composent. 

La  densité  d’un  alliage  est  rarement  égale  à la  densité 
moyenne  des  éléments  dont  il  est  formé;  on  ne  peut  guère 
citer  que  les  alliages  de  cuivre  et  de  bismuth,  pour  lesquels 
cette  égalité  existe.  On  observe  une  augmentation  de  volume 
quand  on  fait  fondre  : l’or  avec  le  cuivre,  le  fer  avec  l’étain;  le 
platine  avec  le  plomb,  etc.  11  se  produit  au  contraire  une  dimi- 
nution de  volume  quand  on  fait  fondre:  l’or  avec  l’argent,  le 
plomb,  le  bismuth,  le  zinc;  l’argent  avec  le  cuivre,  le  plomb, 
l’étain,  le  bismuth,  le  zinc,  l’antimoine  (Kraft  et  Gellert). 

Le  point  de  fusion  d’un  alliage  est  toujours  inférieur  à celui 
du  métal  le  moins  fusible  et  très-souvent  à celui  du  métal  le 
plus  fusible  qui  entre  dans  la  composition  de  l’alliage. 

Les  propriétés  chimiques  des  alliages  se  composent  de  l’en- 
semble des  propriétés  chimiques  de  leurs  éléments.  Cependant 
les  alliages  formés  par  des  métaux  dont  les  oxydes  peuvent  se 
combiner  entre  eux  s’oxydent  bien  plus  rapidement  que  les 
métaux  isolés;  ainsi  l’alliage  de  3 parties  de  plomb  et  1 partie 
d étain  s’enflamme  au  contact  de  l’air  quand  on  le  chauffe  au 
îouge  sombre  et  se  transforme  en  potée  d’étain  (mélange 
d oxydes  de  plomb  et  d etain). 

Les  alliages  se  préparent  le  plus  souvent  par  l’action  directe 
des  métaux  les  uns  sur  les  autres. 


COMPOSITION  DES 

PRINCIPAUX  ALLIAGES. 

Monnaies  d’or 

f Or 

. son 

' 1 Cuivre 

. 100 

Monnaies  d’argent 

1 Argent 

. 900 

1 Cuivre 

. 100 

Vaisselle  et  bijouterie  d’or 

1 Or 

. 750  à 920 

I Cuivre 

. 250  à 80 

Vaisselle  d’argent 

j Argent 

. 950 

1 Cuivre 

. 50 

Bijoux  d’argent 

1 Argent 

. 800 

1 Cuivre 

. 200 

Bronze  d’aluminium 

j Cuivre 

. 90  à 95 

( Aluminium 

10  à 5 
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généralités  sur  les  métaux. 


Bronze  des  monnaies  et  des  médailles. 


Bronze  des  canons 

Bronze  des  cloches 

Bronze  des  tamtams  et  cymbales 

Laiton 


Maillechort. 


Caractères  d’imprimerie. 
Chrysocale 


Métal  anglais. 


Mesures  pour  les  liquides 

Soudure  des  plombiers 

Alliage  des  potiers  d’étain  (vaisselle  et  robinets] . 


i Cuivre 

96 

j Étain 

6 

( Zinc 

0,5 

( Cuivre 

i Étain 

( Cuivre 

....  78 

I Étain 

( Cuivre 

1 Étain 

( Cuivre . . . 

. . 65 

) Ziuc 

, Cuivre 

...  50 

J Zinc 

j Plomb 

j Antimoine 

...  20 

j Cuivre 

. ..  90 

( Zinc 

i Étain 

j Antimoine 

8 

j Bismuth 

( Cuivre 

( Étain 

| Plomb 

j Étaiu 

i Plomb 

...  33 

j Étain 

92 

( Plomb 

8 

GÉNÉRALITÉS  SUR  LES  OXYDES  MÉTALLIQUES. 

On  donne  ce  nom  aux  composés  binaires  formés  par  la  com- 
binaison des  métaux  avec  l’oxygène. 

Les  oxydes  peuvent  être  divisés  en  cinq  classes,  savoir: 

1°  Les  oxydes  basiques; 

•2°  Les  oxydes  acides  (acides  métalliques)  ; 

3°  Les  oxydes  neutres  ou  indifférents; 

4°  Les  oxydes  salins. 

5°  Les  oxydes  singuliers. 

Les  oxydes  basiques  se  combinent  avec  les  acides.  Ceux  qui 
appartiennent  aux  métaux  de  la  première  section  ont  la  pro- 
priété de  neutraliser  les  acides,  de  verdir  le  sirop  de  violettes  et 
de  ramener  au  bleu  la  teinture  de  tournesol  rougie  par  les 
acides. 

Les  oxydes  acides  possèdent  les  propriétés  des  acides,  neutra- 
lisent les  bases,  forment  avec  elles  des  sels,  et  rougissent  sou- 
vent la  teinture  de  tournesol. 

Les  oxydes  indifférents  sont  ceux  qui  se  combinent  tantôt  avec 
les  acides,  tantôt  avec  les  bases  pour  former  des  sels  : l’alumine 
est  dans  ce  cas;  exemple  : 

Al203,3S03  (sulfate  d’alumine),  NaO,.Vl*OS  (aluminate  de  soude). 


I.es  oxydes  salins  sont  ceux  qui  résultent  de  la  combinaison  de 


GÉNÉRALITÉS  SUR  LES  OXYDES  MÉTALLIQUES.  9 

deux  oxydes  d’un  même  métal,  l’un  fonctionnant  comme  acide, 
l’autre  comme  base  : ainsi,  l’oxyde  rouge  de  manganèse  Mn30' 
peut  être  considéré  comme  une  combinaison  de  Mn20  et  de 
MnO:  dans  ce  cas,  Mn203  joue  le  rôle  d’acide.  De  memel  oxyde 
de  fer  magnétique  Fe304  peut  être  représente  par  te^O  , re(J  , 
le  sesqui-oxyde  de  fer  fonctionne  alors  comme  acide.  Le  m|~ 
nium  Pb304  = Pb02,2Pb0  est  une  combinaison  d’acide  plombi- 

que  PbO2  et  de  protoxyde  de  plomb  PbO.  _ 

Les  oxydes  singuliers  ne  se  combinent  jamais  ni  avec  les  acides, 
ni  avec  les  bases  ; ordinairement  ils  se  transforment  en  bases 
quand  on  leur  enlève  de  l’oxygène,  et  en  acides  quand  on  leur 
en  ajoute.  Ex  : 

Mn02  + S03H0  =0  4-  Mn0,S03  4-  HO  ; 

Mü02  4-  0 4-  KO  = KO, MnO3. 


Action  de  la  chaleur  sur  les  oxydes.  — Les  oxydes  des 
métaux  de  la  sixième  section  perdent  leur  oxygène  et  sont  ra- 
menés à l’élat  métallique  par  l’action  de  la  chaleur. 

Aucun  des  autres  oxydes  n’est  réduit  complètement  par  la 
chaleur,  mais  certains  acides  métalliques,  comme  les  acides 
chromique,  permanganique,  plombique,  quelques  peroxydes, 
comme  ceux  de  manganèse,  de  cuivre,  perdent  une  partie  de 
leur  oxygène  lorsqu’on  les  chauffe. 

Les  oxydes  métalliques  sont  d’ailleurs  presque  tous  fixes.  La 
plupart  ne  fondent  qu’à  une  température  très-élevée. 

Action  de  la  pile.  — Tous  les  oxydes,  à l’exception  des 
oxydes  terreux,  peuvent  être  décomposés  par  la  pile.  Lorsqu’on 
met  un  oxyde  en  contact  avec  les  deux  pôles  d’une  pile  éner- 
gique, on  voit  bientôt  le  métal  réduit  apparaître  au  pôle  négatif. 

Quand  le  métal  peut  s’amalgamer,  on  facilite  la  décomposi- 
tion de  l’oxyde  en  se  servant  du  mercure  : on  donne  à l’oxyde 
légèrement  humecté  la  forme  d’une  coupelle,  que  l'on  remplit 
de  mercure.  Celte  coupelle  est  mise  sur  une  plaque  métal- 
lique, qui  communique  avec  le  pôle  positif  de  la  pile,  tandis 
que  le  pôle  négatif  plonge  dans  le  mercure  : on  obtient,  au  bout 
d’un  certain  temps,  un  amalgame  qui,  par  la  distillation,  donne 
le  métal  de  l’oxyde. 

Action  de  l’oxygène.  — Plusieurs  oxydes  absorbent  l’oxygène 
lorsqu’ils  sont  en  contact  avec  ce  gaz  ou  avec  l’air,  soit  à la  tem- 
pérature ordinaire,  soit  à une  température  élevée  : tels  sont  les 
protoxydes,  de  potassium,  de  sodium,  de  baryum,  de  fer,  de  man- 
ganèse, d’étain,  de  cuivre,  de  plomb,  etc. 

Les  hydrates  de  protoxyde  de  fer,  de  manganèse,  d’étain,  de 
cuivre,  absorbent  rapidement  l’oxygène  de  l’air,  et  se  changent 
en  de  nouveaux  oxydes  qui  ont  pour  formules  : Fe203  : Mn203  ; 
SnO2;  CuO. 


Action  de  l’hydrogène.  — L’hydrogène  réduit,  sous  l’in- 

1 . 
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fluence  de  la  chaleur,  les  oxydes  des  quatre  dernières  sections; 
il  faut  excepter  cependant  les  oxydes  de  manganèse,  de  chrome 
et  quelques  autres. 

h hydrogène  ramène  à l’état  de  protoxydes  les  peroxydes  des 
deux  premières  sections,  ainsi  que  le  peroxvde  de  manganèse. 

Certains  oxydes,  surtout  ceux  de  la  dernière  section,  sont 
réduits  par  l’hydrogène  à une  température  peu  élevée. 

Le  sesquioxyde  de  fer,  réduit  de  cette  façon,  donne  du  fer 
pulvérulent  tellement  avide  d’oxygène,  que,  projeté  dans  l’air, 
il  s’enflamme  : c’est  le  fer  pyrophorique  obtenu  pour  la  première 
fois  par  Magnus. 

Les  oxydes  réduits  par  l’hydrogène  laissent  toujours  le  métal 
pur  : c’est  ainsi  que  l’on  prépare  souvent  les  métaux  dans  les 
laboratoires. 


Action  du  carbone.  — Le  carbone  réduit,  à une  tempéra- 
ture plus  ou  moins  élevée,  les  oxydes  métalliques,  excepté  les 
oxydes  terreux  ou  ceux  de  la  deuxième  section,  et  les  oxydes 
alcalino- terreux. 

Le  carbone,  en  agissant  sur  les  oxydes,  peut  produire  de  l’a- 
cide carbonique  ou  de  l’oxyde  de  carbone,  suivant  la  quantité 
de  carbone  employée  et  l’affinité  du  métal  pour  l’oxygène.  Si 
l’oxyde  est  facile  à réduire,  comme  les  oxydes  de  cuivre  et 
d’argent,  on  obtient  toujours  de  l’acide  carbonique.  Si  la  réduc- 
tion ne  s’opère  qu’à  une  température  très-élevée,  et  si  le  charbon 
est  en  excès,  il  se  produit  de  l’oxyde  de  carbone.  Lorsque  la 
réduction  a lieu  à une  température  voisine  du  rouge,  on  obtient 
à la  fois  de  l’oxyde  de  carbone  et  de  l’acide  carbonique.  L’ex- 
périence peut  se  faire  aumoyen  de  l’appareil  représenté  fig.  81. 

On  se  sert  du  charbon  dans  les  exploitations  métallurgiques 
pour  extraire  les  métaux  de  leurs  oxydes.  Le  charbon  produit, 
en  brûlant,  la  chaleur  nécessaire  à la  réduction  et  enlève  en 
même  temps  l’oxygène  de  l’oxyde  qu’il  transforme  en  oxyde  de 
carbone  ou  en  acide  carbonique.  Les  métaux  retirés  de  leurs 
oxydes  par  le  charbon  retiennent  ordinairement  une  petite 
quantité  de  carbone.  Le  fer,  par  exemple,  obtenu  dans  les 
hauts  fourneaux,  peut  contenir  depuis  2 jusqu’à  6 centièmes  de 
carbone.  Le  manganèse  et  le  chrome,  réduits  par  le  charbon 
dans  un  creuset  brasqué,  c’est-à-dire  revêtu  intérieurement 
d'une  couche  de  charbon  en  poudre,  retiennent  aussi  du  car- 
bone. 


Action  «in  olilore.  — I.e  chlore  sec  décompose  la  plupart 
des  oxydes  et  produit  des  chlorures  métalliques  en  se  substituant 
à l’oxygène  des  oxydes  ; l’alumine  n’est  décomposée  par  le  chlore 
que  sous  l’influence  du  charbon  et  à une  température  rouge.  11 
en  est  de  même  de  la  glucine,  de  la  thorine  et  de  l’yttria. 

Lorsqu’on  soumet  les  oxydes  alcalins  et  alcalino-terreux  à 
l’action  du  chlore  en  présence  de  l’eau,  il  se  produit,  suivant  la 
concentration  des  liqueurs  et  la  quantité  de  chlore  employée, 
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des  chlorures  métalliques,  et  en  même  temps  des  chlorates  ou 

des  hypochlorites.  , , . 

Vers  100°,  la  potasse  et  la  soude  monohydratées  perdent  leur 


Fig.  84. 

oxygène  sous  l’influence  du  chlore,  et  se  transforment  en  chlo- 
rures de  potassium  et  de  sodium. 

L’action  du  brome  et  de  l’iode  sur  les  oxydes  est  la  même  que 
celle  du  chlore. 

Si  le  chlore  agit  en  présence  de  l’eau  et  si  la  hase  est  éner- 
gique, il  se  produit  un  chlorure,  et  l’affinité  de  la  base  pour  les 
acides  détermine  la  formation  d’un  acide,  qui  est  l’acide  hypo- 
chloreux quand  la  solution  alcaline  est  faible  et  froide: 

2CI  + 2KO  = KCl  +K0C10 

qui  est  l’acide  chlorique  lorsque  la  liqueur  est  concentrée 
ou  chaude  : 


6C.1  + 6K0  = 5K.CI  + IC0CI05 

Si  la  base  est  faible,  elle  se  peroxyde  par  l’action  décompo- 
sante du  chlore  sur  l’«au  : 


2FeO  -f  Cl  -f  HO  = FeW  -f  HCl 
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Actiou  «lu  soufre.  — Le  soufre  agit  en  général,  à une  tem- 
pérature élevée,  sur  les  deux  éléments  des  oxydes,  et  produit 
des  sulfures  métalliques  et  de  l’acide  sulfureux  ou  de  l’acide 
sulfurique. 

Cette  réaction  est  souvent  accompagnée  d’un  dégagement  de 
chaleur  et  de  lumière.  Les  seuls  oxydes  qui  ne  soient  pas  atta- 
qués par  le  soufre  sont  les  bases  terreuses. 

La  potasse,  la  soude,  la  baryte,  la  chaux  qu’on  chauffe  légère- 
ment avec  du  soufre,  forment  des  polysulfures  et  des  hvposul- 
fites  3KO  -J-  t2S  = 2KS3  -j-  KO,  S202,  011  des  polysulfures  et  des 
sulfates,  si  la  température  est  élevée. 


Action  «Su  phosphore.  — Le  phosphore  agit,  sous  l’in- 
fluence de  la  chaleur,  sur  presque  tous  les  oxydes  et  produit  un 
mélange  de  phosphate  et  de  phosphure.  Si  la  réaction  se  passe 
en  présence  de  l’eau,  on  obtient  avec  les  oxydes  alcalins  et 
alcalino-terreux  un  mélange  de  phosphate  et  d’bypophosphite, 
et  il  se  dégage  des  phosphures  d’hydrogène  mêlés  d’hydrogène 
libre. 


Action  «les  métaux.  — Quelques  oxydes  peuvent  être  com- 
plètement réduits  par  certains  métaux  qui  s’emparent  de  tout 
l’oxygène  de  l’oxyde,  en  éliminent  le  métal  et  se  combinent  sou- 
vent avec  le  métal  réduit  pour  former  un  alliage. 

D'autres  fois  on  n’obtient  qu’une  réduction  incomplète  et  un 
oxyde  moins  oxygéné  que  le  premier,  qui  reste  libre  ou  se  com- 
bine avec  l’oxyde  qui  s’est  formé. 

Le  potassium  et  le  sodium,  qui  ont  une  grande  affinité  pour 
l’oxygène,  décomposent  presque  tous  les  oxydes  métalliques. 


Préparation  «les  oxy«lcs.  — On  connaît  un  grand  nombre 
de  procédés  de  préparation  des  oxydes  ; nous  ne  citerons  que  les 
principaux. 

On  obtient  les  oxydes  métalliques  : 

t°  Par  l’action  de  l’oxygène  ou  de  l’air  atmosphérique  sur  les 
métaux  chauffés  au  rouge:  c’est  ainsi  que  se  préparent  les 
oxydes  de  plomb,  de  zinc,  de  cuivre,  etc.  ; 

2°  En  attaquant  les  métaux  par  des  corps  oxydants,  tels  que 

l’acide  azotique,  l’azotate,  le  chlorate  de  potasse; 

3°  Par  la  calcination  des  azotates,  des  carbonates,  quelquelois 


môme  des  sulfates,  des  oxalates  ; . 

4°  Par  la  voie  humide,  en  précipitant  les  sels  métalliques  solu- 
bles par  la  potasse,  la 'soude  ou  l’ammoniaque  : dans  ce  cas  les 
oxydes  sont  presque  toujours  hydratés; 

5»  En  faisant  bouillir  dans  l’eau  un  carbonate  soluble  avec  un 
oxvde  qui  forme  un  sel  insoluble  avec  l’acide  carbonique;  1 oxyde 
du  carbonate  soluble  reste  en  dissolution  : celle  méthode  n est 

applicable  qu'aux  alcalis;  mi 

«o  En  traitant  par  l’eau  oxygénée  certains  oxydes  hydratés  ou 
en  dissolution,  tels  que  les  oxydes  de  cuivre,  de  zinc,  de  cal- 
cium, de  baryum,  de  strontium,  etc.  ; 
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7°  En  soumettant  à l’influence  du  chlore  en  présence  de  l’eau 
certains  oxydes,  comme  les  protoxydes  de  manganèse,  de  cobalt 
et  de  nickel  : on  enlève  une  partie  du  métal  uni  à l’oxygène,  et 
l’on  obtient  un  degré  d’oxydation  plus  élevé. 

Il  se  produit  ainsi  des  oxydes  plus  ou  moins  oxygénés,  suivant 
les  proportions  respectives  d’oxyde  et  de  chlore  employées. 
Ainsi  l’action  du  chlore  sur  le  protoxyde  de  manganèse  peut 
donner  du  sesqui-oxyde  et  du  peroxyde  de  manganèse  : 

2MnO  + Cl  = MnO2  + CIMn  ; 

3MnO  + Cl  = Mn20’  + CIMn. 

(M.  Berthier.) 

Les  carbonates  des  oxydes  précédemment  désignés  peuvent 
être  substitués  aux  oxydes  et  produire,  comme  eux,  des  pe- 
roxydes, sous  l’influence  prolongée  du  chlore.  Dans,  celte  réac- 
tion, l’acide  carbonique  éliminé  par  le  chlore  se  dégage. 


GÉNÉRALITÉS  SUR  LES  SELS. 

Avant  Lavoisier,  le  nom  de  sel  était  appliqué  indistinctement 
à un  certain  nombre  de  corps  dont  la  composition  et  les  pro- 
priétés ne  présentaient  entre  elles  aucune  analogie.  11  suffisait 
qu’une  substance  fût  solide,  crislallisable,  transparente,  soluble 
dans  l’eau,  pour  qu’on  lui  donnât  le  nom  de  sel.  Lavoisier  fixa 
le  premier  la  véritable  nature  des  sels  et  en  donna  la  définition 
suivante: 

Un  sel  est  un  corps  formé  par  la  combinaison  d'un  acide  avec  une 
base,  dans  lequel  les  propriétés  de  l’acide  et  celles  de  la  base  se  neu- 
tralisent mutuellement  d’une  manière  plus  ou  moins  complète. 

A l’époque  où  Lavoisier  proposait  cette  définition  du  sel,  les 
hydracides  n’étaient  pas  encore  connus.  On  pensait  qu’un  sel 
résultait  nécessairement  de  la  combinaison  d’une  base  avec  un 
oxacide  et  devait  contenir  les  éléments  de  l’acide  et  de  la  base. 

Plus  tard,  on  reconnut  l’existence  d'une  nouvelle  classe  d’a- 
cides, les  hydracides , qui,  en  s’unissant  aux  bases,  forment  de 
l’eau  et  des  composés  binaires. 

Les  chimistes  se  trouvèrent  alors  placés  dans  l’alternative,  ou 
d’abandonner  la  définition  donnée  par  Lavoisier,  ou  de  rejeter 
de  la  classe  des  sels  les  corps  qui,  tout  en  présentant  les  proprié- 
tés générales  des  sels,  s’en  éloignent  par  la  composition,  le  sel 
marin,  par  exemple. 

Berzelius  proposa  de  donner  le  nom  de  sels  haloïdes  aux  com- 
posés binaires  résultant  de  la  réaction  des  hydracides  sur  les 
bases.  Les  chlorures,  bromures,  iodures,  fluorures,  cyanures, 
sulfures,  ont  été  considérés  par  Berzelius  comme  des  sels 
haloïdes. 

On  a même  donné  plus  d’extension  encore  à la  définition  du 
sel,  et  l’on  a proposé  d’appliquer  indistinctement  le  nom  de  sel 
à tous  les  composés  résultant  de  l'union  de  deux  composés  bi- 
naires ayant  un  élément  commun.  Ainsi,  la  combinaison  du 
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perchlorure  d’or  Au2CP  avec  un  autre  chlorure  devient  un 
chlorosel.  Les  combinaisons  des  sulfures  entre  eux  ont  été  nom- 
mées des  sulfosels . 

Les  sels  qui  sont  formés  par  les  oxacides,  et  que  l’on  nomme 
oxysels,  peuvent  s’unir  entre  eux  pour  former  des  sels  doubles  : 
c’est  ainsi  que  le  sulfate  de  potasse  se  combine  avec  le  sulfate 
d’alumine  et  constitue  l’alun. 

Il  arrive  souvent  qu’un  oxyde  se  combine  avec  un  oxysel  ou 
avec  un  sel  haloïde  : tels  sont  les  sous-sulfates,  les  sous-azotates 
de  mercure,  de  fer;  les  oxychlorures  de  calcium,  de  mer- 
cure, etc. 

Quelquefois  enfin  un  oxysel  peut  se  combiner  avec  un  sel  ha- 
loïde (Ex.  : azotate  d’argent  et  cyanure  de  mercure). 

PHÉNOMÈNE  DE  LA  SATURATION. 

Lorsqu’on  fait  agir  peu  à peu  une  base  sur  un  acide,  on  re- 
connaît  que  les  propriétés  de  l’acide  et  celles  de  la  base  s’af- 
faiblissent graduellement.  11  vient  un  moment  où  ces  deux 
corps  ont  perdu  leur  saveur  caractéristique,  leur  action  sur  la 
teinture  de  tournesol,  etc.  ; on  dit  alors  que  l’acide  est  saturé 
par  la  base. 

On  a donné  d’abord  le  nom  de  sels  neutres  aux  composés  salins 
dans  lesquels  les  propriétés  respectives  de  l’acide  et  de  la  base 
se  trouvent  neutralisées.  On  verra  que  cette  expression  de  sel 
neutre  u pris  plus  tard  une  autre  signification. 

Berzelius,  en  analysant  des  sulfates  neutres  de  potasse,  de 
soude  et  de  magnésie,  a trouvé  que  dans  ces  sels  la  quantité 
c l’oxygène  de  l'acide  est  tri/de  de  la  quantité  d'oxygène  de  la  base  ; 
c’est  ce  qui  se  trouve  traduit  dans  les  formules  de  ces  sels. 


ICO,  S03  -, NaO.SO»  — MgO.SO». 


On  voit  donc  que,  dans  ces  sels,  le  rapport  de  l’oxygène  de 
l’acide  est  à l'oxygène  de  la  base  comme  3:1. 

On  reconnaît  le  moment  où  la  neutralité  est  complèle,  à l’aide 
des  substances  colorantes  qui  se  modifient  facilement  sous  1 in- 
fluence des  acides  ou  des  bases. 

Ainsi  la  teinture  de  tournesol,  le  sirop  de  violettes,  la  disso- 
lution de  la  matière  colorante  du  bois  de  campéchc  (hématine), 
le  curcuma,  etc.,  pourront  être  employés  pour  obtenir  la  neu- 
tralité d'une  liqueur,  en  saisissant  le  moment  où  l'acide  et  la  base 
auront  cessé  d'agir  sur  ces  réactifs  colorés. 

La  teinture  de  tournesol  est  le  réactif  coloré  le  plus  fréquem- 
ment employé  pour  reconnaître  la  présence  des  acides  et  des 
bases. 

Le  tournesol  bleu  doit  être  regardé  comme  un  véritable  sel 
résultant  de  la  combinaison  d’une  base  avec  un  acide  organique 
particulier  qui  est  rouge  (M.  Chevreul). 

En  acide  rougit  le  tournesol,  parce  qu’il  isole  l'acide  rouge 
qui  existe  dans  la  teinture  du  tournesol. 
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Le  sulfate  de  potasse  ne  réagit  plus  sur  le  tournesol,  parce  que 
l’acide  sulfurique  et  la  potasse  ont  une  affinité  mutuelle  assez 
forte  pour  que  l’acide  sulfurique  ne  puisse  se  porter  sur  la  base 
unie  à l’acide  rouge  du  tournesol  et  mettre  ce  dernier  acide  en 
liberté. 

Nous]  définirons  donc  la  neutralité  des  sels  par  des  considé- 
rations tirées  de  leur  composition,  et  non  de  leur  action  sur  la 
teinture  de  tournesol.  Nous  appellerons  sels  neutres  les  sels  dans 
lesquels  la  quantité  d’oxygène  de  l’acide  est  triple  de  la  quantité 
d’oxygène  de  la  base. 

PROPRIÉTÉS  GÉNÉRALES 'DES  SELS. 

Les  sels  sont  presque  tous  solides.  Leur  couleur  est  variable, 
et  dépend  en  général  de  la  nature  de  la  base  qu’ils  contiennent. 
Les  alcalis,  les  oxydes  terreux  et  quelques  oxydes  métalliques 
forment  des  sels  incolores  lorsque  les  acides  avec  lesquels  ils 
sont  unis  sont  eux-mêmes  incolores.  La  plupart  des  oxydes  mé- 
talliques, comme  ceux  de  cuivre,  de  fer,  de  cobalt,  de  nickel,  de 
cbrome,  d’or,  de  platine,  etc.,  donnent  des  sels  colorés.  Lorsque 
l’acide  qui  entre  dans  la  composition  d’un  sel  est  coloré,  cçmme 
les  acides  chromique,  permanganique,  etc.,  le  sel  présente  une 
couleur  qui  rappelle  en  général  celle  de  l’acide. 

La  saveur  des  sels  est  souvent  caractéristique,  et  dépend  pres- 
que toujours  de  la  base.  Ainsi  tous  les  sels  de  magnésie  sont 
amers,  ceux  d’alumine  sucrés  et  astringents,  ceux  de  plomb 
sucrés  et  styptiques.  Il  peut  arriver  cependant  que  la  saveur 
des  sels  tienne  à la  nature  de  l’acide  : les  sulfites,  les  sulfures, 
les  cyanures  présentent  une  saveur  et  en  général  des  propriétés 
organoleptiques,  qui  dépendent  surtout  de  la  nature  de  l’acide 
qui  les  a formés.  Certains  acides  peuvent  modifier  ou  même 
changer  complètement  la  saveur  d’une  base  : ainsi,  le  citrate 
de  magnésie  n a pas  la  saveur  ordinaire  des  sels  de  magnésie. 


ACTION  DE  LA  CHALEUR. 

La  chaleur  produit  sur  les  sels  des  effets  qui  varient  avec  la 
nature  de  1 acide  et  celle  de  la  base.  Lorsqu’un  sel  contient 
beaucoup  d eau  de  cristallisation,  il  entre  facilement  en  fusion, 
sans  perdre  cette  eau,  et  présente  ainsi  le  phénomène  de  la 
fusion  aqueuse.  En  continuant  l’action  de  la  chaleur,  l’eau  de 
ciistalhsation  se  volatilise,  le  sel  revient  à l’état  solide  et  peut 

entier  une  seconde  fois  en  fusion  : il  éprouve  alors  la  fusion 
ignée. 

Cci  tains  sels,  soumis  à l’action  de  la  chaleur,  font  entendre 
un  brmt  particulier,  qui  a reçu  le  nom  de  décrépitation  : lors- 
qu on  jette  le  sel  marin  sur  des  charbons  ardents, il  est  lancé 
de  tous  côlés  en  produisant  une  série  de  petites  détonations. 

On  a attribué  pendant  longtemps  la  décrépitation  à l’expan- 
sion subite  de  1 eau  contenue  entre  les  cristaux  ; mais  il  est 
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démontré  aujourd’hui  que  la  volatilisation  de  l’eau  n’est  pas  la 
seule  cause  de  ce  phénomène^  puisque  certains  sels  décrépitent 
encore  par  la  chaleur  lorsqu’on  les  a desséchés  pendant  long- 
temps dans  le  vide,  et  qu’on  a volatilisé  ainsi  la  petite  quantité 
d’eau  interposée  entre  leurs  molécules.  La  décrépitalion  doit 
être  attribuée  alors  à une  répartition  inégale  de  la  chaleur  en- 
tre les  molécules  du  sel,  qui  détermine  la  rupture  des  cristaux. 

La  chaleur  peut  rendre  phosphorescents  plusieurs  sels,  tels 
que  le  fluorure  de  calcium,  certains  sulfures,  etc. 

(*)  Quelques  sels  et  certains  oxydes  jettent  une  vive  lumière 
lorsqu’on  élève  peu  à peu  leur  température;  ils  manifestent  en- 
suite des  propriétés  nouvelles,  et  sont  en  général  plus  difficile- 
ment attaqués  par  les  agents  de  dissolution.  Ce  phénomène 
d’incandescence  paraît  correspondre  à un  changement  subit  qui 
survient  dans  la  chaleur  spécifique  de  ces  corps  (M.  Régnault). 


ACTION  DE  L’ÉLECTRICITÉ  SUR  LES  SELS. 

Tous  les  sels  sont  décomposés  par  la  pile,  lorsqu’ils  sont  hu- 
mectés ou  dissous.  L’acide  se  rend  au  pôle  positif,  et  la  base  au 
pôle  négatif. 

11  arrive  souvent  que  la  base  du  sel  se  trouve  aussi  décompo- 
sée, et  que  le  métal  réduit  se  rend  au  pôle  négatif,  tandis  que 
l’acide  et  l'oxygène  de  la  base  se  portent  au  pôle  positif. 

Loi  de  Faraday.  — Lorsqu’un  même  courant  traverse  successi- 
vement plusieurs  corps  différents  pouvant  se  décomposer  sous  son  in- 
fluence, les  poids  des  éléments  qu'il  sépare  dans  chacun  d'eux  sont 
entre  eux  comme  les  équivalents  chimiques  de  ces  éléments. 

Si,  par  exemple,  les  pôles  d’une  pile  viennent  plonger  dans 
deux  appareils  contenant  l’un  du  chlorure  de  plomb  fondu, 
l’autre  du  chlorure  d’argent  également  fondu  et  mis  en  com- 
munication par  un  corps  conducteur,  le  chlore  sera  transporté 
dans  chaque  appareil  du  côté  du  pôle  positif,  le  plomb  et  l'ar- 
gent du  côté  du  pôle  négatif;  et  le  rapport  entre  le  poids  du 
plomb  et  le  poids  de  l’argent  sera  précisément  celui  qui  existe 
entre  l’équivalent  du  plomb  et  celui  de  l’argent. 

Dans  la  décomposition  des  sels  par  un  courant  électrique, 
c’est  toujours  un  équivalent  d’acide  qui  se  transporte  au  pôle 
positif,  et  la  quantité  correspondante  de  base  qui  se  rend  au  pôle 
négatif,  quelle  que  soit  la  composition  de  ce  sel  (M.  Edmond 

Becquerel). 

(*)  Lorsqu'une  dissolution  saline  est  décomposée  par  1 électri- 
cité et  que  le  métal  se  sépare  à l’état  de  liberté,  on  ignore  en- 
core dans  l’état  actuel  de  la  science,  si  l’hydrogène  de  l'eau  dé- 
composée a réduit  l’oxyde  métallique,  si  l'oxyde  a été  réduit 
directement  par  l'électricité,  ou  bien  enfin  si  1 hydrogène  et 
l’électricité  ont  agi  simultanément.  Il  est  probable  que  ces  trois 
cas  peuvent  se  présenter,  suivant  la  nature  des  sels  et  l’intensité 
des  courants  électriques. 
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Eu  soumettant  à l’influence  de  l’électricité  une  dissolution 
contenant  un  ou  plusieurs  sels,  on  constate  que  les  composés 
qui  se  fixent  autour  des  lames  polaires  (électrodes)  peuvent  être 
de  composition  très-variable  et  se  combiner  entre  eux  de  diver- 
ses manières,  pour  produire  des  composés  secondaires  dont  il 
est  quelquefois  impossible  de  fixer  à priori  la  composition. 

On  obtient  des  produits  constants  en  combinant  les  effets  et 
en  disposant  les  appareils  de  manière  à faire  naître  ou  à éviter  ' 
les  réactions  chimiques. 

L’électricité  à faible  tension  a été  appliquée,  dans  ces  der- 
nières années,  par  M.  Becquerel,  à la  préparation  d’un  grand 
nombre  de  corps  cristallisés  : métaux,  oxydes,  sulfures,  sels  in- 
solubles, que  l’on  n’eût  pas  obtenus  par  les  procédés  ordinaires 
de  cristallisation. 

Action  des  métaux  sur  les  dissolutions  salines.  — Lors- 
qu’on plonge  dans  une  dissolution  saline  contenant  un  métal 
des  quatre  dernières  sections,  un  métal  appartenant  à l’une  de 
ces  sections  et  ayant  plus  d’affinité  pour  l’oxygène  que  celui  de 
la  dissolution,  ce  métal  se  substitue  en  général  à celui  du  sel  çjt 
le  précipite. 

Ordinairement  le  métal  précipité  s’attache  au  métal  précipi- 
tant, avec  lequel  il  forme  un  élément  de  pile  qui  détermine  la 
décomposition  complète  du  sel.  Le  métal,  en  se  déposant  lente- 
ment, affecte  quelquefois  de  belles  formes  cristallines. 

La  cristallisation  la  plus  remarquable  est  celle  qui  porte  le 
nom  à’ arbre  de  Saturne,  et  que  l’on  obtient  en  plongeant  dans 
une  dissolution  d’acétate  de  plomb  un  morceau  de  zinc  en  con- 
tact avec  des  fils  de  cuivre. 

On  prépare  cette  cristallisation  en  versant  dans  un  flacon  à large 
col  de  l’eau  contenant  la  trentième  partie  de  son  poids  d’acétate 
de  plomb,  rendue  préalablement  acide  par  l’acide  acétique.  On 
introduit  dans  le  flacon  un  morceau  de  zinc  attaché  à un  bou- 
chon avec  des  fils  de  laiton  ou  de  cuivre.  Bientôt  le  zinc  et  sur- 
tout les  fils  de  laiton  se  recouvrent  de  lames  de  plomb  brillantes 
et  très-longues. 

On  donne  le  nom  d 'arbre  de  Diane  à la  cristallisation  que  l’on 
obtient  en  précipitant  l'azotate  d’argent  par  le  mercure.  Le 
corps  qui  cristallise  est  un  amalgame  d’argent. 

Cette  action  des  métaux  sur  les  dissolutions  salines  a été 
signalée  pour  la  première  fois  par  Richter  :.il  remarqua  que,  dans 
ces  réactions,  le  poids  de  l’acide  et  celui  de  l’oxygène  contenu 
dans  la  base  restent  invariables  ; le  poids  du  métal  seul  change. 

Action  hygrométrique  rte  l’air  sur  les  sels.  — Les  sels 
qui  attirent  l’humidité  lorsqu’on  les  expose  au  contact  de  l’air, 
et  deviennent  liquides  en  se  dissolvant  dans  l’eau  qu’ils  absor- 
bent, sont  appelés  déliquescents . Tels  sont  les  sels  de  potasse. 

Tous  les  sels  très-solubles  sont  déliquescents  dans  un  air 
saturé  d’humidité. 

11  existe,  au  contraire,  des  sels  qui  cèdent  à l’air,  en  totalité  ou 
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en  partie,  lleur  eau  de  cristallisation  : on  les  nomme  sels  efflo- 
rescents.  Tels  sont  les  sels  de  soude. 

Il  peut  arriver  cependant  que  certains  sels  anhydres  et  fondus 
deviennent  efflorescents  en  attirant  l’humidité  de  l’air.  Ainsi  le 
sulfate  de  soude  fondu  absorbe  de  l’eau  au  contact  de  l’air,  et 
tombe  en  poussière;  il  reste  sous  cette  forme  parce  que  le  sul- 
fate de  soude  hydraté  n’est  pas  déliquescent. 

Quelques  sels,  tels  que  le  sulfate  de  soude,  perdent  à l’air  sec 
toute  leur  eau  de  cristallisation,  tandis  que  d’autres,  comme  le 
carbonate  de  soude,  en  conservent  toujours  une  certaine  quan- 
tité, quel  que  soit  le  degré  de  sécheresse  de  l’atmosphère. 

Action  «le  l’eau  sur  les  sels.  — La  solubilité  des  sels  dans 
l’eau  est  très-variable. 

Certains  sels,  tels  que  le  sulfate  de  baryte,  le  phosphate  de 
chaux,  etc.,  sont  insolubles;  d’autres  sels  exigent  souvent  moins 
de  leur  poids  d’eau  pour  se  dissoudre. 

Les  sels  anhydres  qui  peuvent  former  des  hydrates  solides 
avec  l’eau,  développent  en  général  de  la  chaleur  lorsqu’on  les 
met  en  contact  avec  ce  liquide.  Tel  est  le-  chlorure  de  calcium 
anhydre. 

Les  sels  qui  ne  se  combinent  pas  avec  l’eau,  ou  ceux  qui  con- 
tiennent toute  l’eau  de  cristallisation] qu’ils  peuvent  prendre, 
produisent,  au  contraire,  du  froid  en  passant  de  Tétat  solide  à 
l’étal  liquide  au  contact  de  l’eau.  Tels  sont  le  chlorure  de  potas- 
sium, l’azotate  d’ammoniaque,  Kle  sulfate  de  magnésie,  le  chlo- 
rure de  calcium  hydraté,  etc. 

Une  absorption  de  chaleur  a lieu  aussi  dans  le  premier  cas  ; 
néanmoins  la  chaleur  développée  par  la  combinaison  est  assez 
intense  pour  que  l’on  constate  le  plus  souvent  une  élévation  de 
température. 

Le  froid  produit  par  l’action  de  l’eau  sur  les  sels  est  d autant 
plus  grand  quela  dissolution  estplus  rapide  ; aussi  remplace-t-on 
souvent  l’eau  parles  acides  étendus,  qui  dissolvent  plus  promp- 
tement les  sels  hydratés. 

On  obtient  un  froid  plus  intense  en  mélangeant  les  sels  hydra- 
tés avec  de  la  glace  pulvérisée  ou  mieux  avec  de  la  neige.  Ce 
fait  s’explique  aisément,  car  la  glace  ou  la  neige  absorbent  en 
fondant  une  quantité  considérable  de  chaleur. 

Tous  ces  mélanges  sont  appelés  mélanges  réfrigérants ; voici  la 
composition  de  ceux  qu’on  emploie  le  plus  souvent  : 

MELANGES  DE  SELS  ET  DKAU. 

Chlorhydrate  d’ammoniaque s p.  ( 

Azotate  de  potasse S . 

Eau 16  ' 

Azotate  d'ammoniaque 1 1 

Carbonate  de  soude t j 

Eau * 

Azotate  d'ammoniaque t 

Eau * 


ARAISSEMENT 
DU  THERMOMETRE. 

de  + 10»  à — 12». 

de  -f  1 0°  à — 1 3». 
de  4-  10°  à — 15°. 


GÉNÉRALITÉS  SUR  LES  SELS. 


1 9 


MELANGES  I>E  SELS  ET  D ACIDES  ETENDUS 

d’eau. 

Sulfate  de  soude 

Acide  azotique  étendu 

Sulfate  de  soude 

Acide  sulfurique  étendu 

Sulfate  de  soude 

Acide  chlorhydrique.. 


3 p 
2 


ABAISSEMENT 
DU  THERMOMETRE. 


| de  + 10°  à — 16». 


MELANGES  DE  NEIGE  ET  DE  SEL 
OU 

d’acide  ÉTENDU  OU  d’ ALCALI. 


j | de  -f  10°  à — 16°. 
! de  + 10°  à — 17». 


ABAISSEMENT 
DU  THERMOMETRE. 


Neige 

Sel  marin. 


* P'  | de  -f  0°  à — 17°. 

Ne>ge 3 1 de  + 0°  à - 28°. 

Chlorure  de  calcium  hydraté 4 .( 

de  + 0°  à — 23°. 


Neige 3 

Potasse 4 

Neige 1 

Acide  sulfurique  étendu 1 


j 


de  — 6°  à — SI o. 


L’affinité  des  sels  pour  l’eau  peut  être  mesurée  en  évaluant 
les  quantités  de  différents  sels  qui  se  dissolvent  dans  un  même 
poids  d’eau. 

On  se  fait  une  idée  plus  juste  des  affinités  respectives  des  sels 
et  de  l’eau,  en  comparant  les  retards  qu’apportent  les  différents 
sels  dans  le  terme  d’ébullition  de  l’eau  (Gay-Lussac). 

C’est  ce  qu’indique  le  tableau  suivant  : 


NOMS  DES  SELS. 

QUANTITÉS  DE  SELS 
pour 

100  PARTIES  d'eau 
au 

point  de  saturation. 

RETARD 

du 

point  d'ébullition. 

Chlorate  de  potasse 

61,5 

4°, 2 

Chlorure  de  baryum 

60, i 

4 ,4 

Carbonate  de  soude 

48,5 

4 ,6 

Chlorure  de  potassium 

59,4 

8 ,3 

Chlorure  de  sodium 

41,2 

8 .4 

Chlorhydrate  d’ammoniaque 

88,9 

14  ,2 

Azotate  de  potasse 

335,1 

15  ,9 

Chlorure  de  strontium 

117,5 

17  ,8 

Azotate  de  soude 

224,8 

21  ,0 

Carbonate  de  potasse 

205,0 

35  ,0 

Azotate  de  chaux  

362,2 

51  0 

Chlorure  de  calcium 

325^0 

79  |5 

(M.  Legrand.) 


On  dit  que  l’eau  est  saturée  d’un  sel  à une  température  don- 
née, lorsqu’elle  cesse  de  pouvoir  dissoudre  la  plus  petite  quan- 
tité de  ce  sel  à cette  même  température. 
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Une  eau-mère  qui  a laissé  déposer  des  cristaux  en  se  refroi- 
dissant, ou  bien  une  dissolution  longtemps  agitée  avec  un  excès 
d’un  sel  en  poudre,  doivent  être  considérées  comme  saturées. 

Une  eau  saturée  d’un  sel  peut  dissoudre  un  autre  sel. 

U'eau  saturée  d’azotate  de  potasse  peut  dissoudre  encore  une 
quantité  considérable  de  sel  marin,  et  même  une  certaine  quan- 
tité d’un  troisième  ou  d’un  quatrième  sel,  pourvu  que  l’action 
mutuelle  de  ces  divers  sels  ne  produise  pas  d’autres  composés 
moins  solubles  qui  se  précipiteraient. 

Une  dissolution  saturée  d’un  sel  en  laisse  quelquefois  dépo- 
ser une  certaine  quantité  lorsqu’elle  dissout  un  autre  sel.  C’est 
ainsi  qu’une  eau  chargée  de  nitre  laisse  précipiter  une  partie 
de  ce  sel,  lorsqu’on  l’agite  avec  du  chlorure  de  potassium. 

Plusieurs  opérations  industrielles  et  quelques  méthodes  d'a- 
nalyse sont  fondées  sur  la  propriété  que  possède  l’eau  chargée 
d’un  sel  de  dissoudre  plusieurs  autres  sels. 

Les  variations  de  température  modifient  le  pouvoir  dissolvant 
de  l’eau. 

Les  quantités  de  sel  que  l’eau  peut  dissoudre  augmentent  en 
général  avec  la  température.  11  existe  cependant  quelques  sels 
qui  sont  plus  solubles  à froid  qu’à  chaud:  ainsi,  le  sel  marin 
est  à peu  près  également  soluble  dans  l’eau  à toute  tempéra- 
ture ; le  sulfate  de  chaux  est  moins  soluble  à chaud  qu’à  froid  : 
le  sulfate  de  soude  a une  solubilité  qui  va  en  augmentant  jus- 
qu’à la  tempéralure  de  33°,  et  qui  diminue  ensuite. 

Pour  connaître  la  solubilité  d’un  sel  dans  l’eau  à une  tempé- 
rature donnée,  le  moyen  le  plus  simple  consiste  à mettre  l’eau 
en  contact  avec  un  excès  de  sel,  et  à l’agiter  de  temps  en  temps. 
On  prend  ensuite  un  poids  déterminé  P de  cetle  dissolution,  et, 
en  l’évaporant  à siccité,  on  détermine  le  poids  P’  du  sel,  et  par 
différence  le  poids  P — P’  de  l’eau  qui  avait  été  nécessaire  pour 

le  dissoudre  ; [)_  [3>  donne  alors  le  rapport  du  poids  du  sel  au 


poids  de  l’eau.  . , 

La  température  à laquelle  un  sel  se  déposé  d une  dissolution 
influe  quelquefois  sur  la  quantité  d’eau  de  cristallisation  qu'il 
peut  retenir.  Ainsi  le  borax  qui  cristallise  à froid  avec  10  équi- 
valents d’eau,  n’en  contient  plus  que  5 équivalents,  lorsque  ses 
cristaux  se  sont  déposés  à une  température  supérieure  à 70°. 

Le  sulfate  de  soude  cristallise  sans  eau  à une  température 
supérieure  à 33°;  au-dessous  de  ce  terme,  il  contient  10  équi- 
valents d’eau  de  cristallisation. 

Le  sel  marin  cristallise  à de  basses  températures  avec  plu- 
sieurs équivalents  d’eau,  tandis  que  ses  cristaux  sont  toujours 
anhydres  lorsqu’ils  se  déposent  au-dessus  de  0°. 

I ’uir  n’exerce  pas  en  général  d'influence  sur  la  cristallisation 
des  sels  • toutefois,  le  sulfate,  le  séléniate,  le  carbonate  de  soude, 
l’alun  et  plusieurs  autres  sels  ne  peuvent  cristalliser  quand  on 
les  préserve  du  contact  de  l’air;  une  seule  bulle  d’air  détermine 
subitement  la  cristallisation  de  ces  sels.  . 

Certaines  dissolutions  salines  présentent  aussi  la  propriété 
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singulière  de  rester  surchargées  d’un  excès  de  sel  pendant  un 
certain  temps  : telles  sont  les  dissolutions  d’azotate  d’argent, 
d’acétate  de  plomb.  Lorsqu’on  les  agile,  ou  qu’on  y introduit  un 
corps  solide,  la  dissolution  se  prend  quelquefois  en  masse.  La 
cause  de  celte  saturation  est  demeurée  inconnue  jusqu’à  pré- 
sent. 

Quel  que  soit  le  procédé  que  l’on  emploie  pour  faire  cristal- 
liser les  dissolutions  salines,  les  cristaux  qui  se  forment  retien- 
nent une  certaine  quantité  d’eau. 

Lorsque  l’eau  est  combinée  avec  le  sel  en  proportions  définies, 
on  l’appelle  eau  de  cristallisation  ou  de  combinaison.  Si  la  quan- 
tité d’eau  retenue  par  les  ci'istaux  est  faible,  et  ne  se  trouve  pas 
en  rapport  simple  avec  celle  qui  entre  dans  la  composition  du 
sel,  on  lui  donne  le  nom  d’eau  d'interposition. 

Il  suffit  de  l'exposition  à l’air,  d’un  séjour  de  quelques  instants 
dans  le  vide  ou  seulement  de  la  pression  entre  des  doubles  de 
papier  non  collé,  pour  enlever  l’eau  d’interposition,  qui  d’ail- 
leurs ne  fait  pas  partie  intégrante  du  sel,  et  n’y  existe  qu’en 
proportion  variable  et  toujours  très-faible. 

On  peut  reconnaître  la  présence  de  l’eau  dans  un  sel  en  intro- 
duisant quelques  centigrammes  de  ce  sel  dans  un  petit  tube  de 
verre  bien  sec,  fermé  à l’une  de  ses  extrémités,  que  l’on  chauffe 
à la  lampe  à alcool.  L’eau  dégagée  se  condense  dans  la  partie 
froide  du  tube.  On  peut  déceler  ainsi  les  plus  faibles  traces 
d’eau.  Lorsque  le  tube  reste  transparent,  on  est  assuré  que  le  sel 
examiné  ne  contient  pas  d’eau. 

Pour  terminer  ce  qui  concerne  l’action  générale  de  l’eau  sur 
les  sels,  nous  ferons  remarquer  que  dans  certains  cas  l’eau  peut 
faire  éprouver  aux  sels  une  véritable  décomposition,  et  les  trans- 
former en  un  mélange  d’un  sel  acide  et  d’un  sel  basique,  et 
quelquefois  même  les  décomposer  complètement  en  acide  et 
en  base  libres. 

Lorsqu  on  traite  par  1 eau  l’azotate  neutre  de  bismuth,  ce  sel 
se  transforme  en  sous-azotate  de  bismuth  qui  se  précipite,  et  en 
un  sel  acide  qui  reste  en  dissolution. 

En  dissolvant  dans  une  grande  quantité  d’eau  le  stéarate  neu- 
tre de  potasse,  ce  sel  se  change  en  bistéarate  de  potasse  qui 
se  précipite  et  en  un  stéarate  basique  de  potasse  qui  reste  en 
dissolution. 

Ces  décompositions  s’observent  principalement  lorsque,  l’a- 
eide  du  sel  étant  soluble,  la  base  est  insoluble  et  peu  énergique  : 
c ans  ce  cas,  c est  un  sel  basique  qui  se  précipite  ; mais  lorsque, 
acide  étant  insoluble  et  peu  énergique,  la  base  du  sel  est  so- 
lu?ie,c  est  alors  un  sel  acide  qui  se  dépose  (M.  Chevreul). 

( ) Cei  tains  sels  en  dissolution  dans  l’eau  éprouvent,  quand 
on  les  chaufle,  des  modifications  particulières.  Ainsi,  l’azotate  de 
sesqui-oxyde  de  fer,  en  se  dissolvant  dans  l’eau  froide,  la  colore 
a peine  en  jaune  ; cette  dissolution  chauffée  acquiert  une  cou- 
leur orangée  très-foncée  qu’elle  conserve  même  après  le  refroi- 
dissement. 

L alun  de  chrome  éprouve  une  modification  analogue  ; en  se 
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dissolvant  dans  l’eau  froide,  il  donne  une  liqueur  d’un  bleu  vio- 
let qui  devient  verte  quand  on  la  chaude  à 80°. 


ACTION  DES  ACIDES  ET  DES  BASES  SOR  LES  SELS.  — ACTION  MUTUELLE 
DES  SELS.  — LOIS  DE  BERTHOLLET. 


Les  divers  phénomènes  résultant  de  ces  actions  peuvent  être 
le  plus  souvent  prévus,  en  se  fondant  sur  deux  lois  très-générales 
établies  par  Berthollet  : 

1°  Quand  on  opère  par  voie  sèche,  c’est-à-dire  sous  l’ influence  de  la 
chaleur  et  hors  de  la  présence  de  l’eau , et  qu’on  suppose  un  double 
échange  effectué  entre  les  éléments  des  corps  mis  en  présence  ; 

Si  ce  double  échange  donne  lieu  à un  corps  plus  volatil  ou  seule- 
ment plus  fusible  que  les  corps  mis  en  présence , la  réaction  supposée 
s’effectue  réellement  et  le  corps  le  plus  volatil  se  sépare. 

2°  Quand  on  opère  par  voie  humide,  c’est-à-dire  à une  température 
peu  élevée  et  en  présence  d’une  grande  quantité  d'eau  ou  d'un  autre 
dissolvant,  et  qu’on  suppose  de  même  un  double  échange  effectué  entre 
les  éléments  des  corps  mis  en  présence  ; 

Si  ce  double  échange  donne  lieu  à un  corps  insoluble  ou  moins  so- 
luble que  les  corps  mis  en  présence,  la  réaction  supposée  s’effectue 
réellement  et  le  corps  le  moins  soluble  se  sépare. 

Nous  allons  maintenant  appliquer  ces  deux  lois  aux  différentes 
actions  indiquées  ci-dessus. 


river  : ....... 

1°  Qu’il  n’y  ait  pas  d’action.  Exemple  : acide  sihcique  et  si- 
licate de  potasse  ; 

2°  Qu’il  se  produise  une  dissolution  de  sel  sans  qu  on  puisse 
déterminer  s’il  y a combinaison  définie.  Exemple:  acide  azoti- 
que et  azotate  de  potasse;  . 

3°  Qu’il  y ait  production  d’un  sursel.  Exemple  : acide  sulfuri- 
que et  sulfate  de  potasse  ; , . 

4°  Qu’il  y ait  production  d un  sel  neutre,  lorsque  le  sel  em- 
ployé est  basique.  Exemple  : acide  acétique  et  sous-acétate  de 

PlL?rs’que  l’acide  est  différent  de  celui  du  sel,  il  peut  arriver  : 

1°  Qu’il  n’y  ait  pas  d’action.  Exemple  : acide  azotique  et  sul- 
fate de  barv  te  ; , . , ,,  . 

2°  Que  l’acide  s’unisse  au  sel.  Exemple  : acide  sulfurique  an- 
hydre et  chlorhydrate  d’ammoniaque  ; 

3°  Que  le  sel  soit  décomposé  et  l’acide  du  sel  expulse.  Exem- 
ple : acide  sulfurique  et  azotate  de  potasse. 

i o Un  sel  est  décomposé  par  un  acide,  lorsque  l acide  expulsant  est 
plus  fixe  gué  celui  qui  entre  dans  la  composition  de  ce  sel. 

Exemple  : 
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c02.K0  + S 03, HO  = C02  + HO  + S03,K0. 

AzOUCO  + S03,H0  = Az05,H0  + S03,K0. 

S O3,  KO  + SiO3  = Si03,K0  + SO3  ou  SO2  + 0. 

L’acide  silicique  SiO3  paraît  être  un  acide  très-faible;  mais, 
comme  il  est  entièrement  fixe,  il  peut,  sous  l’influence  de  la 
chaleur,  déplacer  l’acide  sulfurique  de  ses  combinaisons  salines. 
Dans  ce  cas,  la  décomposition  est  déterminée  par  la  volatilité 
relative  de  l’un  des  acides. 

2°  Un  sel  est  décomposé  par  un  acide,  lorsque  l'acide  expulsant 
forme  avec  la  base  un  composé  insoluble  ou  moins  soluble  que  l’acide 
expulsé. 

Exemples  : 

Az03,Ba0  + S03,H0  = S03,Ba0  + AzOS.HO. 

CVH303,K0,H0  + C02  = COytO  + C4H303.H0. 

Acétate  cle  potasse.  Acide  acétique. 


Cette  dernière  réaction  ne  se  produit  que  dans  l’alcool  ; elle 
prouve  qu’un  acide,  même  très-faible,  peut  déplacer  un  acide 
énergique,  s’il  forme  avec  la  base  du  sel  un  composé  insoluble. 
Ainsi,  le  carbonate  de  potasse  est  insoluble  dans  l’alcool  ; l’acide 
carbonique,  qui,  en  présence  de  l’eau,  est  toujours  déplacé  par 
l’acide  acétique,  déplacera  au  contraire  ce  dernier  acide  en  pré- 
sence de  l’alcool,  à cause  de  l’insolubilité  du  carbonate  de  po- 
tasse dans  ce  liquide  (Pelouze). 

3°  Un  sel  est  décomposé  par  un  acide,  lorsque  l’acide  expulsé  est 
insoluble  ou  peu  soluble,  tandis  que  l’acide  expulsant  forme  avec  la 
base  un  composé  soluble. 

Exemples  : Silicate  ou  stannate  de  potasse  et  acide  sulfu- 
rique : 

Si03,K0  + S03,H0  = S03,K0  + SiO3, HO. 

Snoyco  + S03,H0  = S03,K0  + Sn02,H0. 


4°  Lorsque  l’acide  du  sel  et  celui  qui  réagit  sont  gazeux  et  doués 
d’ affinités  chimiques  faibles  et  à peu  près  égales,  l’acide  qui  est  en  plus 
grande  proportion  expulse  l’autre. 

i Ainsi,  on  peut  déplacer  l’acide  sulfhydriquc  par  l’acide  car- 
oonique,  ou  réciproquement,  en  faisant  passer  un  courant  d’a- 
cide carbonique  dans  la  dissolution  d’un  sulfure,  ou  un  courant 
d acide  sulfhydriquc  dans  un  carbonate. 

L’expérience  prouve  aussi  que  la  vapeur  d’eau,  à une  tempé- 
rature elevée,  chasse  l’acide  carbonique  des  carbonates  de  po- 
tasse et  de  soude,  et  que  les  hydrates  de  ces  bases  sont  eux- 
mémes  décomposés  par  l’acide  carbonique. 

Pour  opérer  les  décompositions  de  cette  espèce,  on  fait  inter- 
vemr  un  excès  très-considérable  de  l'acide  expulsant. 

Si  1 acide  et  le  sel  sont  solubles  et  fixes,  ainsi  que  le  nouveau 
sel  résultant  de  leur  action  mutuelle,  la  dissolution  saline  ne 
semble  éprouver  aucune  altération  ; on  admet  alors,  sans  pouvoir 


24 


GÉNÉRALITÉS  SUR  LES  SELS. 

toutefois  en  apporter  la  preuve,  que  dans  la  plupart  des  cas  les 
deux  acides  se  partagent  la  base. 

C’est  ainsi  qu’en  ajoutant  à du  phosphate  de  soude  de  l’a- 
cide sulfurique,  on  obtient  un  mélange  de  sulfate  de  soude,  de 
phosphate  de  soude,  d’acide  phosphorique  et  d’acide  sulfu- 
rique. 

Toutefois,  lorsque  l’un  des  acides  a plus  d’affinité  que  l’autre 
pour  les  hases,  on  suppose  généralement  que  l’acide  le  plus 
faible  est  entièrement  éliminé. 

Exemples  : borate  de  soude  (borax)  ou  carbonate  de  potasse  et 
acide  sulfurique  : 


2B03,Na0  + S03  = S03,Na0  + 2B03. 

CO2, KO  + SO3  = S03,K0  + CO*. 

En  effet,  dans  l’une  ou  l’autre  de  ces  deux  réactions,  qu’on 
suppose  avoir  lieu  en  présence  d’un  grand  excès  d’eau,  on  re- 
marque que  la  plus  faible  trace  d’acide  sulfurique  ajoutée  au 
delà  de  la  quantité  qui  correspond  à un  équivalent,  suffit  pour 
communiquer  une  couleur  pelure  d’oignon  à la  teinture  de  tour- 
nesol ajoutée  à la  liqueur  ; l’acide  borique  ou  l’acide  carbonique 
mis  en  liberté  l’avaient  d’abord  fait  passer  au  rouge  vineux ; la 
décomposition  du  borate  de  soude  ou  du  carbonate  de  potasse 
est  donc  complète. 

Action  des  bases  sur  les  sels.  — Lorsqu’une  base  mise  en 
contact  avec  un  sel  est  la  même  que  la  base  du  sel,  il  peut  arri- 
ver : 

1°  Qu’il  n’y  ait  pas  d’action.  Exemple  : baryte  et  sulfate  de 
baryte  ; 

2U  Qu’il  y ait  simplement  dissolution.  Exemple  : potasse  et 
azotate  de  potasse  ; 

3°  Qu’il  y ait  production  d’un  sous-sel.  Exemple  : acétate  neu- 
tre de  plomb  et  oxyde  de  plomb; 

4o  Qu’il  y ait  production  d’un  sel  neutre,  lorsque  le  sel  était 
acide.  Exemple  : bisulfate  de  potasse  et  potasse. 

Lorsque  la  base  est  différente  de  la  base  du  sel,  il  peut  arri- 
ver : 

1°  Qu’il  n’y  ail  pas  d’action  ; 

2°  Qu’il  y ait  simplement  dissolution  du  sel  ; 

3°  Qu’il  y ait  décomposition,  et  que  la  base  du  sel  soit  expul- 

séôê 

Dans  ces  différents  cas,  les  lois  de  décomposition  se  déduisent 
encore  des  principes  de  Berthollel. 

11  y a décomposition  du  sel  : 

\°  Lorsque  la  base  expulsante  est  plus  fixe  que  la  base  du  sel. 

Exemple  : 

S03,AzlI3,H0  + KO  = S03,K0  + AzR*  + HO. 

2°  Lorsque  la  base  expulsante  peut  former  avec  l'acide  du  sel  un 
composé  insoluble  ou  oeu  soluble. 
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Exemple  : 

BaO  + S03,K0  = S03,Ba0  + KO. 

3°  Lorsque,  la  base  expulsée  étant  insoluble,  la  base  expulsante  est 
soluble  et  peut  former  avec  la  base  du  sel  un  composé  soluble. 
Exemple  : sulfate  de  magnésie  et  potasse  : 

S03,SIgO  + KO  = S03,K0  + MgO. 

4°  Lorsque  la  base  expulsante  sature  mieux  les  acides  que  la  base 
(iX'tyulséc  » 

Exemple  : azotate  de  cuivre  et  oxyde  d’argent  : 


Az03,Cu0  + AgO  = AzO»,AgO  + CuO. 

(Gay-Lussac.) 


Action  mutuelle  des  sels.  — Quand  on  opère  le  mélange 
de  deux  sels  susceptibles  d’agir  l’un  sur  l’autre,  il  peut  arriver  : 
1°  Que  les  deux  sels  se  combinent  pour  former  un  sel  double  : 
ainsi  le  sulfate  d’alumine  et  le  sulfate  de  potasse  produisent  un 
sel  double  qui  a reçu  le  nom  à' alun  ; 

2°  Que  les  deux  sels  se  décomposent  réciproquement. 

Action  mutuelle  des  sels  par  voie  sèche. — Lorsque  deux  sels  formés 
par  des  bases  et  des  acides  différents  sont  exposés  à une  chaleur  in- 
suffisante pour  décomposer  leur  acide  ou  leur  base,  il  y a décomposi- 
tion si  l'acide  de  l'un  peut  former  avec  la  base  de  l’autre  un  sel  plus 
volatil  ou  seulement  plus  fusible  que  ceux  qui  existent . 

Exemple  : 

ClH,AzH3  + CO-,CaO  = CO3,  AzH3,HO  + CICa. 


Le  carbonate  d’ammoniaque  prend  naissance  parce  qu’il  est 
plus  volatil  que  le  chlorhydrate  d’ammoniaque.  (Voy.  Carbonates 
d'ammoniaque .) 

Nous  ferons  remarquer  que  la  transformation  par  voie  sèche 
du  chlorhydrate  d’ammoniaque  par  le  carbonate  de  chaux  en 
carbonate  d’ammoniaque  et  en  chlorure  de  calcium,  constitue 
une  réaction  opposée  à celle  qui  a lieu  par  voie  humide.  Les 
deux  sels  en  présence  de  l’eau  régénéreraient  du  carbonate  de 
chaux  et  du  chlorhydrate  d’ammoniaque.  Cependant  l’eau  n’in- 
tervient pas  par  ses  éléments,  elle  n’est  pas  décomposée. 

On  s’explique  jusqu’à  un  certain  point  cette  différence  entre 
les  résultats  que  donnent  la  voie  sèche  et  la  voie  humide.  La 
réaction  est  déterminée  par  la  volatilité  du  carbonate  d’ammo- 
niaque dans  le  premier  cas,  et  par  l’insolubilité  du  carbonate  de 
chaux  dans  le  second. 

Lorsqu’on  expose  à l’action  de  la  chaleur  un  mélange  de  deux 
sels  qui  ne  peuvent  donner  naissance  à aucun  composé  volatil 
par  l'échange  de  leurs  bases  et  de  leurs  acides,  on  ne  peut 
guère  prévoir  quelle  sera  leur  action  mutuelle.  On  admet  ce- 
II.  2 
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pendant  qu’une  grande  différence  de  fusibilité  détermine  leur 
décomposition. 

Ainsi  le  chlorure  de  calcium,  fondu  au  rouge  avec  du  sulfate 
de  baryte,  donne  naissance  à du  chlorure  de  baryum  plus  fu- 
sible que  le  chlorure  de  calcium  : 

CICa  + S03,Ba0  = CIBa  + S03,Ca0. 

Certains  sels  se  combinent  sous  l’influence  de  la  chaleur  et 
forment  ainsi  des  sels  doubles  dont  quelques-uns  sont  cristalli- 
sés et  identiques  à certaines  espèces  minérales. 

Action  mutuelle  des  sels  en  présence  de  l’eau.  — • Lorsqu’on  mé- 
lange les  dissolutions  de  deux  sels  qui  peuvent  donner,  par  l'échange 
de  leurs  bases  et  de  leurs  acides,  un  sel  insoluble  ou  peu  soluble,  ces 
sels  se  décomposent,  et  le  composé  se  précipite. 

Ainsi  le  sulfate  de  soude  et  l’azotate  de  baryte  se  décomposent 
mutuellement,  parce  que  le  sulfate  de  baryte,  qui  peut  se  for- 
mer par  l’union  de  l’acide  sulfurique  du  sulfate  de  soude  avec 
la  baryte  de  l’azotate  de  baryte,  est  insoluble  : 

S03,NaO  + AzOs,BaO  = S03,BaO  + Az03,Na0. 


On  peut  déduire  de  la  loi  précédente  une  méthode  générale 
servant  à la  préparation  de  tous  les  sels  insolubles. 

Les  sels  de  potasse  et  de  soude  et  les  azotates  étant  tous  solu- 
bles, si  Ton  veut  préparer  un  sel  insoluble,  un  sel  de  potasse  ou 
de  soude  en  fournira  l’acide,  et  un  azotate  en  donnera  la  base: 
pour  obtenir  le  carbonate  de  plomb,  par  exemple,  on  mêlera 
du  carbonate  de  soude  à de  l’azotate  de  plomb,  et  l’on  obtiendra 
un  précipité  de  carbonate  de  plomb  : 


CO*,NaO  + AzOS.PbO  = CO*,PbO  + AzOS.XaO. 

Et  de  même,  pour  préparer  le  phosphate  de  plomb,  qui  est  un 
sel  insoluble,  on  mêlera  des  dissolutions  de  phosphate  de  soude 

et  d’azotate  de  plomb.  , 

Les  principes  que  nous  venons  d’exposer  ne  sont  pas  seule- 
ment applicables  aux  sels  solubles  qui,  par  double  échangé, 
peuvent  produire  un  composé  insoluble,  mais  il  tous  les  sels 
qui  peuvent  former  par  leur  décomposition  réciproque  un  nou- 
veau sel  moins  soluble  que  ceux  qu’on  met  en  présence. 

Nous  ferons  ressortir  par  quelques  exemples  1 mtluenee 
qu’exerce  une  différence  de  solubilité  dans  la  décomposition  rc- 

11  ïïlqu'orwnClc  une  dissolution  de  sulfate  de  magniisie  avec 
ne  dissolution  de  &1  marin,  et  ^00000,^  0^050 


dip£™Ti«  quaire  sels  qui  peuvent  existe,'  ou  prendre  nais- 
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sance  dans  la  liqueur,  savoir:  le  sel  marin,  le  sulfate  dema- 
qnésie,  le  chlorure  de  magnésium  et  le  sulfate  de  soude,  le  moins 
soluble  à chaud  est  le  chlorure  de  sodium;  aussi  est-ce  lui  qui 
se  dépose. 

Le  résultat  est  différent,  si,  au  lieu  de  portera  1 ébullition 
une  dissolution  de  sel  marin  et  de  sulfate  de  magnésie,  on  1 a- 
bandonne  à elle-même,  à une  basse  température  : le  sulfate  de 
soude  cristallise  le  premier,  et  l’eau-mère  retient  du  chlorure 
de  magnésium.  Parmi  les  sels  dont  on  peut  admettre  l’existence 
dans  la  liqueur,  le  sulfate  de  soude,  étant  le  moins  soluble  à 
froid,  est  celui  qui  doit  se  déposer. 

Lorsqu’on  fait  bouillir  du  sel  marin  avec  du  nilre,  la  concen- 
tration fait  déposer  du  chlorure  de  sodium,  et  le  refroidissement 
donne  lieu  à une  cristallisation  d'azotate  de  potasse.  On  s’expli- 
que ce  résultat  en  remarquant  que,  des  quatre  sels  qu’on  peut 
supposer  dans  les  liqueurs,  savoir,  le  sel  marin,  le  nitre,  l’azo- 
tate de  soude  et  le  chlorure  de  potassium,  le  sel  marin  est  le 
moins  soluble  à chaud,  et  le  nitre  le  moins  soluble  à froid. 

D’après  le  môme  principe,  une  dissolution  bouillante  d’azotate 
de  soude  et  de  chlorure  de  potassium  laisse  déposer,  pendant 
l'évaporation  h chaud,  du  sel  marin,  et  par  le  refroidissement, 
de  l’azotate  de  potasse. 

Quand  deux  sels  solubles  sont  mêlés  dans  une  quantité  d’eau 
suffisante  pour  les  dissoudre,  on  ne  saurait  se  prononcer  sur  la 
nature"  des  sels  que  la  dissolution  renferme.  Ainsi,  lorsqu’on 
dissout  dans  une  grande  quantité  d’eau  de  l’azotate  de  chaux  et 
du  sulfate  de  soude,  ou  bien  de  l’azotate  de  soude  et  du  sulfate 
de  chaux,  tant  que  Peau  est  en  quantité  suffisante  pour  qu’aucun 
sel  ne  puisse  s’en  séparer,  on  ignore  quels  sont  les  sels  que  con- 
tient la  dissolution.  Lorsqu’on  élimine  par  l’évaporation  une 
certaine  quantité  d’eau  des  mélanges  précédents,  le  premier  sel 
qui  se  dépose  est  le  sulfate  de  chaux,  parce  qu’il  est  le  moins 
soluble  des  sels  qui  peuvent  se  former  dans  la  dissolution. 

En  ajoutant  de  l’alcool  à une  dissolution  étendue  qui  contient 
du  sulfate  de  soude  et  de  l’azotate  de  chaux,  on  voit  aussitôt  le 
sulfate  de  chaux  se  déposer;  cette  précipitation  est  encore  due 
à l'insolubilité  du  sulfate  de  chaux  dans  l’eau  alcoolisée. 

11  résulte  des  observations  précédentes  que,  dans  un  grand 
nombre  de  cas,  on  ne  peut  décider  si  un  sel  retiré  par  l’évapo- 
ration ou  par  le  refroidissement  d’une  dissolution,  préexistait 
dans  cette  dissolution,  ou  s’il  s’est  formé  seulement  au  moment 
de  la  précipitation. 

Si  1 on  suppose  dans  une  eau  minérale  trois  acides  (AzO5,  C1H, 
SO  j et  trois  bases  (KO,  NaO,  MgO),  il  est  évident  que  l’on  ne 
pourra  conclure  à la  préexistence  de  tel  ou  tel  sel  dans  l’eau 
minérale,  d’après  le  dépôt  salin  que  cette  eau  aura  formé  par 
1 évaporation.  En  effet,  il  est  toujours  permis  de  croire  que  le  sel 
qui  cristallise  a pris  naissance  au  moment  même  où  il  se  dé- 
pose : aussi  est-il  souvent  impossible  de  déterminer  par  l’analyse 
la  nature  des  sels  qui  se  trouvent  en  dissolution  dans  une  eau 
minérale,  en  se  fondantsurlanaluredesprécipitésqu’y  forment 
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les  réactifs  ou  des  composées  qui  s’en  séparent  par  l’évaporation. 

On  peut  cependant  considérer  comme  certaine  l’existence 
d’un  sel  dans  un  liquide,  lorsque  ce  sel  est  en  excès  relativement 
aux  autres  sels.  Tel  est  le  chlorure  de  sodium  dans  l’eau  de  mer. 

L’analyse  de  l’eau  de  mer  démontre  que  cette  eau  contient 
des  métaux  alcalins  et  terreux,  du  chlore,  de  l’acide  sulfurique, 
etc.  En  supposant  tous  les  acides  de  l’eau  de  mer  combinés  avec 
la  soude  et  tous  les  métaux  autres  que  le  sodium  unis  au 
chlore,  il  reste  encore  un  excès  considérable  de  chlorure  de  so- 
dium ; on  peut  donc  être  assuré  que  ce  sel  existe  en  réalité  dans 
l’eau  de  mer. 

Nous  citerons  un  exemple  qui  semble  démontrer  que,  dans  le 
mélange  de  deux  sels  ne  produisant  pas  de  sels  insolubles,  il 
peut  se  faire  une  double  décomposition,  sans  toutefois  que  ce 
double  échange  soit  complet. 

Lorsqu’on  mélange  une  dissolution  de  sulfate  de  fer  et  une 
dissolution  d’acétate  de  soude,  la  liqueur  prend  aussitôt  une 
teinte  brune  qui  caractérise  l’acétate  de  fer,  et  l’acide  sulfhy- 
drique,  qui  ne  précipitait  pas  le  sulfate  de  fer,  forme  un  préci- 
pité noir  de  sulfure  de  fer  dès  que  le  sulfate  est  mélangé  à l'a- 
cétate de  soude. 

Le  changement  de  teinte  qu’ont  éprouvé  les  deux  dissolutions 
au  moment  de  leur  mélange,  et  la  réaction  de  l’acide  sulfhydri- 
que,  permettent  de  croire  que,  dans  le  mélange  de  l'acétate  de 
soude  et  du  sulfate  de  fer,  il  s’est  formé  du  sulfate  de  soude  et 
de  l’acétate  de  fer,  car  l’acétate  de  fer  est  précipitable  par  l’hy- 
drogène sulfuré,  tandis  que  le  sulfate  de  fer  n’est  pas  précipité 
par  ce  réactif  (Gay-I.ussac). 

M.  Malaguti  a démontré  la  réalité  de  ce  partage  des  éléments 
dans  un  grand  nombre  de  cas,  et  il  a même  pu  déterminer  ex- 
périmentalement la  proportion  suivant  laquelle  cet  échange 
avait  lieu.  On  mélange  deux  dissolutions  contenant  l’une  un 
équivalent  d’azotate  de  plomb,  l’autre  un  équivalent  d’acétate 
de  potasse,  et  assez  étendues  pour  que  dans  leur  mélange  il  n’y 
ait  pas  de  précipité.  On  verse  ensuite  la  liqueur  dans  de  1 al- 
cool mélangé  d’éther,  dans  lequel  les  deux  azotates  existant  dans 
le  mélange  sont  insolubles  ; on  les  sépare  ainsi  des  acétates  qui 
s’y  dissolvent,  et  il  devient  possible  alors  de  déterminer  la  pro- 
portion respective  des  quatre  sels  formés. 

Acétate  de  soude.  I Sulfate  de  fer. 

Acétate  de  fer.  | Sulfate  de  soude. 


On  trouve  ainsi  qu’il  s’est  déposé  92  p.  1 00  de  sels  primitifs, 
et  qu’il  en  reste  encore  8 p.  100  dans  la  liqueur.  La  formule  sui- 
vante représente  cette  décomposition  : 

„„  92/  KO.AzOB  \ , « /K0C*H*0»\ 

K0,0n303+  PbO.AzO5  — o ^ | b0,C*IIs03  100  \ PbO,AiO*J 

Dans  cet  exemple,  l’affinité  puissante  de  l'acide  azotique  pour 
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la  potasse  détermine  la  décomposition  presque  complète  du  sel  ; 
aussi  les  des  sels  mis  en  contact  se  sont-ils  décomposés. 
Cette  proportion  du  sel  décomposé  est  ce  que  M.  Malaguti  ap- 
pelle le  coefficient  de  décomposition. 

Action  îles  sels  solubles  sur  les  sels  insolubles.  — On 

doit  à Dulong  une  observation  importante  sur  l’action  récipro- 
que des  carbonates  alcalins  et  des  sels  insolubles. 

Les  carbonates  solubles  décomposent  par  la  voie  humide,  comme 
par  la  voie  sèche,  tous  les  sels  insolubles  dont  l’oxyde  peut  former  avec 
l’acide  carbonique  un  sel  insoluble. 

Les  carbonates,  à l’exception  des  carbonates  de  potasse,  de 
soude,  de  lithine  et  d’ammoniaque,  étant  insolubles,  un  carbo- 
nate soluble,  celui  dépotasse,  par  exemple,  agissant  sur  ces  sel  s 
insolubles,  pourra  les  décomposer  et  former  avec  leurs  bases 
des  carbonates  insolubles,  tandis  que  leurs  acides  produiront, 
au  contraire,  des  sels  solubles  à base  dépotasse. 

L’acide  du  sel  se  trouvant  donc  en  dissolution,  il  sera  facile 
d’en  déterminer  la  nature,  et  en  dissolvant  le  carbonate  insolu- 
ble dans  l’acide  azotique,  on  pourra  reconnaître  l'oxyde  métal- 
lique qui  entre  dans  le  sel  proposé. 

L’expérience  prouve  que,  pour  décomposer  complètement  un 
sel  insoluble  par  les  carbonates  de  potasse  ou  de  soude,  il  faut 
employer  un  excès  considérable  de  ces  sels  et  soumettre  le  mé-  * 
lange  à l’ébullition  pendant  plusieurs  heures. 

Supposons  que  l'on  ait  à reconnaître  par  la  méthode  de  Du- 
long un  composé  insoluble,  le  sulfate  de  baryte,  par  exemple  : 

On  réduit  le  sel  en  poudre  aussi  fine  que  possible.  On  le  fait 
bouillir  pendant  deux  ou  trois  heures  avec  5 ou  6 fois  son  p'oids 
de  carbonate  de  soude,  et  i 5 à 20  fois  son  poids  d’eau.  Le  mé- 
lange est  ensuite  jeté  sur  un  filtre.  Le  carbonate  de  baryte  pro- 
venant de  la  décomposition  du  sulfate  par  le  carbonate  alcalin, 
étant  insoluble,  reste  sur  le  filtre  ; il  est  soumis  ensuite  il  un  la- 
vage complet. 

La  dissolution  contient  à l’état  de  sulfate  de  soude,  l’acide  sul- 
furique du  sulfate  de  baryte,  et  retient  en  outre  un  excès  con- 
sidérable de  carbonate  de  soude,  qu’on  décompose  par  un  excès 
d’acide  azotique  ; on  reconnaît  dans  la  liqueur  la  présence  de 
l’acide  sulfurique  avec  le  chlorure  de  baryum. 

Le  carbonate  de  baryte  provenant  de  la  réaction  du  carbonate 
de  soude  sur  le  sulfate  de  baryte,  est  mis  en  contact  avec  l’acide 
azotique  étendu  d’eau  qui  le  dissout.  On  obtient  ainsi  de  l’azo- 
tate de  baryte,  dont  on  reconnaît  facilement  la  nature  au  moyen 
des  reactifs  ordinaires. 

La  méthode  de  Dulong  a donc  l’avantage  de  rendre  solubles, 
et  par  conséquent  faciles  à reconnaître,  tous  les  sels  qui  ne  se 
dissolvent  directement  ni  dans  l’eau  ni  dans  les  acides. 

Ces  décompositions  parles  carbonates  alcalins  se  font  plus  fa- 
cilement par  la  voie  sèche;  c’est  même  ainsi  qu’on  procède  le 
plus  souvent. 

11  résulte  des  expériences  de  M.  Malaguti,  que  ce  mode  de 

2. 


Fig.  85. 

sieurs  autres  chlorures  de  la  dernière  section,  sont  décomposés 
par  la  chaleur,  dégagent  tout  leur  chlore  et  laissent  le  métal 
pur. 

Le  chlore  tend  en  général  à produire  des  composés  volatils. 
Exemples  : chlorures  de  fer,  d'antimoine,  d’étain,  de  bismuth, 
de  zinc,  etc. 

Les  chlorures  ne  sont  pas  décomposés  par  le  charbon. 
Lorsqu’on  les  chauffe  avec  du  bi-oxvde  de  manganèse  et  de 


3 0 CARACTÈRES  GÉNÉRIQUES  DES  PRINCIPAUX  SELS. 

décomposition  s’applique  à tous  les  sels  insolubles,  et  que  la 
décomposition  des  sels  insolubles  par  les  sels  solubles  a lieu  sous 
l’influence  de  \’ affinité,  des  masses  et  de  la  cohésion. 

M.  Malaguti  a constaté  que  deux  sels  insolubles  peuvent  réa- 
gir 1 un  sur  l’autre.  Le  fait  n’est  pas  douteux  quand  on  traite 
le  sulfure  de  cadmium,  qui  est  jaune,  par  le  chlorure  d’argent, 
qui  est  blanc  : le  mélange  noircit  par  suite  de  la  formation  du 
sulfure  d’argent. 

AgCI  + CdS  = AgS  + CdCI. 
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CHLORURES, 


Les  chlorures,  à l’exception  du  chlorure  d’argeut  et  du  proto- 
chlorure  de  mercure,  sont  solubles  dans  l’eau.  Le  chlorure  de 
plomb  est  peu  soluble. 

La  plupart  des  chlorures  résistent  à l’action  d’une  tempéra- 
ture rouge;  cependant  les  chlorures  d’or  et  de  platine,  et  plu- 
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l’acide  sulfurique,  ils  dégagent  du  chlore  dont  la  présence  est 
facilement  constatée  au  moyen  de  l’appareil  représenté  (fig.  85)  : 
le  chlore  se  dissout  dans  l’eau  que  contiennent  les  flacons 
B,  C,  D,  F.  Avec  l’acide  sulfurique  seul,  les  chlorures  donnent  de 
l’acide  chlorhydrique.  Les  chlorures  de  mercure,  d’argent  et 
de  plomb  sont  ceux  qui  se  laissent  décomposer  avec  le  plus  de 
difficulté  par  l'acide  sulfurique.  On  rend  le  dégagement  de 
l’acide  chlorhydrique  plus  facile  en  faisant  fondre  préalable- 
ment ces  chlorures  avec  de  la  potasse  ou  de  la  soude,  avant  de 
les  mettre  en  contact  avec  l’acide  sulfurique. 

Chauffés  avec  de  l’acide  azotique,  les  chlorures  donnent  de 
l’eau  régale , caractérisée  par  la  propriété  qu’elle  possède 
de  dissoudre  l’or.  Le  chlorure  d’argent  seul  ne  produit  pas  l’eau 
régale  avec  l’acide  azotique. 

Les  chlorures  forment  dans  les  sels  de  protoxyde  de  mercure 
un  précipité  blanc  de  protochlorure  de  mercure  (calomel)  in- 
soluble dans  l’eau  pure,  soluble  dans  l’eau  de  chlore , qui  le 
transforme  en  bichlorure  de  mercure  (sublimé  corrosif;. 

L’azotate  d’argent  est  le  meilleur  réactif  pour  reconnaître  les 
chlorures;  il  forme  dans  leur  dissolution  un  précipité  blanc,  se 
rassemblant  promptement  par  l’agitation  en  flocons  caillebottés, 
insoluble  dans  l’eau,  à peine  soluble  dans  les  acides,  très-solu- 
ble dans  l’ammoniaque  et  les  hyposulfîtes  alcalins,  se  colorant 
rapidement  en  violet  foncé  par  l’action  de  la  lumière. 

(*)  BROMURES. 

Les  bromures  ressemblent  beaucoup  aux  chlorures  avec  les- 
quels ils  sont  isomorphes.  Chauffés  dans  un  tube  de  verre  avec 
du  bisulfate  de  potasse,  ils  dégagent  du  brome,  que  l’on  recon- 
naît à sa  couleur  jaune  orange  et  à son  odeur  vive  et  désagréa- 
ble. Un  mélange  d’acide  sulfurique  et  de  peroxyde  de  manga- 
nèse produit  aussi  un  dégagement  de  brome  avec  un  bromure. 

Les  bromures  en  dissolution  sont  décomposés  par  le  chlore; 
la  liqueur  se  colore  en  rouge  jaunâtre  : l’éther  qu’on  agite 
avec  cette  liqueur  se  charge  de  brome  et  prend  une  teinte 
jaune. 

Les  bromures  forment  avec  l’azotate  d’argent  un  précipité 
blanc  soluble  dans  l’ammoniaque. 

(*)  IODURES. 

Les  iodures  sont  décomposés  par  le  chlore,  qui  isole  l’iode; 
on  constate  facilement  la  présence  de  la  plus  faible  quantité 
1°dure  dans  une  liqueur,  en  y ajoutant  de  l’amidon  à 
l étal  d empois  et  quelques  gouttes  d’eau  de  chlore;  l’iode,  dé- 
place, réagit  alors  sur  l’amidon,  et  produit  de  l’iodure  d’amidon 
d un  bleu  foncé.  Dans  cette  expérience,  il  faut  se  garder  d’a- 
jouter un  excès  de  chlore  qui,  en  agissant  sur  l’iode  et  l’eau, 
produirait  de  1 acide  chlorhydrique  et  de  l’acide  iodique,  qui 
est  sans  action  sur  l'amidon.  1,1 
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On  évite  les  inconvénients  qui  peuvent  résulter  de  l’emploi 
du  chlore  en  se  servant  de  l’eau  oxygénée  pour  reconnaître  les 
iodures;  quand  on  traite  un  iodure  par  un  mélange  de  bi- 
oxyde de  baryum  et  d’acide  chlorhydrique,  auquel  on  ajoute  un 
peu  d’amidon,  on  voit  apparaître  immédiatement  la  coloration 
bleue  (M.  A.  Reynoso). 

Les  iodures  dégagent  de  l’iode  lorsqu’on  les  chauffe  avec  un 
mélange  d’acide  sulfurique  et  de  peroxyde  de  manganèse. 

On  reconnaît  aussi  les  iodures  en  les  traitant  par  l’acide  azo- 
tique contenant  des  produits  nitreux;  on  agite  le  mélange  avec 
du  sulfure  de  carbone  qui  dissout  l’iode  en  se  colorant  en  rose 
ou  en  violet  très-intense,  si  la  quantité  d’iode  est  considérable. 

(*)  FLUORURES. 

Ces  composés,  traités  par  l’acide  sulfurique  concentré,  don- 
nent des  vapeurs  acides  qui  attaquent  le  verre.  Les  fluorures 
solubles  ne  précipitent  pas  l’azotate  d’argent. 

Chauffés  avec  un  mélange  de  silice  et  d’acide  sulfurique  con- 
centré, ils  donnent  du  fluorure  de  silicium,  qui  est  décomposé 
par  l’eau  en  produisant  un  dépôt  de  silice  gélatineuse. 

Un  mélange  d’un  fluorure,  d’acide  borique  et  d’acide  sulfu- 
rique, légèrement  chauffé,  dégage  du  fluorure  de  bore  facile- 
ment reconnaissable  aux  fumées  blanches  très-intenses  qu’il 
répand  à l’air. 


(*)_CYANURES. 

F Les  cyanures  des  métaux  alcalins  et  terreux  sont  solubles  dans 
l’eau;  leur  odeur  et  leur  saveur  rappellent  celles  de  l’acide 
cyanhydrique;  leur  réaction  est  fortement  alcaline.  Lorsqu’ils 
sont  secs,  ils  résistent  il  une  haute  température  sans  se  décom- 
poser. 

Une  ébullition  prolongée  dans  l’eau  les  altère,  produit  un 
dégagement  d’ammoniaque  et  laisse  pour  résidu  un  formiale  : 


C2AzK  -K4H0  = Csl!03,K0  -f  ÀzH». 


Cyanure 
de  potassium. 


Formiatc 
de  potasse. 


Les  acides  les  plus  faibles  dégagent  l’acide  cyanhydrique  des 
cyanures  solubles.  Les  acides  énergiques  produisent  le  même 
effet  sur  les  cyanures  insolubles. 

Les  cyanures  solubles  donnent  avec  les  sels  de  fer  au  mini- 
mum un  précipité  blanc  qui  bleuit  au  contact  de  l’air. 


SULFURES. 

Les  différentes  espèces  de  sulfures  ne  présentent  pas  jles 
mêmes  caractères. 
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Monosulfures.  — Les  monosulfures  alcalins  sont  solubles  dans 
l’eau  : leur  dissolution  est  incolore  ; leur  saveur  est  sulfureuse 
et  leur  réaction  fortement  alcaline.  Ils  répandent  à l’air  une 
légère  odeur  d’acide  sulfhydrique. 

Ils  forment,  avec  les  sels  des  quatre  dernières  sections,  des 
précipités  diversement  colorés  qui  servent  souvent  de  caractères 
pour  reconnaître  les  métaux.  Les  sulfures  de  fer,  de  plomb, 
d’argent,  sont  noirs;  celui  de  zinc  est  blanc;  celui  d’antimoine, 
rouge  orangé  ; celui  de  manganèse,  couleur  de  chair;  celui  de 
cadmium,  jaune  pur. 

Les  monosulfures  alcalins  sont  décomposés  par  les  acides  qui 
en  dégagent  l’acide  sulfhydrique,  sans  former  un  dépôt  de 
soufre. 

L’équation  suivante,  dans  laquelle  on  représente  un  métal 
alcalin  parM  et  un  acide  par  A,  rend  compte  de  cette  réaction: 
MS  + HO  -f  A = MO, A 4-  SU. 

Si,  au  lieu  d’un  oxacide  A,  on  eût  opéré  avec  un  hydracide 
RH,  on  aurait  : MS  -f  RH  = RM  SH. 

Comme  les  monosulfures  ne  contiennent  qu’un  équivalent  du 
soufre  pour  un  équivalent  de  métal,  on  comprend  que  cet  équi- 
valent de  soufre  se  dégage  à l’état  d’acide  sulfhydrique  en  se 
combinant  avec  l’équivalent  d’hydrogène  contenu  dans  l’eau  ou 
dans  l’hydracide,  et  que,  dans  l’action  d’un  acide  sur  un  mono- 
sulfure, il  ne  se  produise  pas  de  dépôt  de  soufre. 

Les  dissolutions  des  monosulfures  se  décomposent  lentement 
au  contact  de  l’air  et  se  changent  en  carbonates  et  en  hyposul- 
fites. 

Polysulfures . 


Les  polysulfures  alcalins  sont  tous  colorés  en  jaune  ; leur  sa- 
veur est  la  môme  que  celle  des  monosulfures,  et  leur  réaction 
est  alcaline. 

Traités  par  les  acides,  ils  dégagent  de  l’hvdrogène  sulfuré  et 
laissent  un  dépôt  de  soufre. 

Ce  soufre,  au  moment  de  sa  précipitation,  est  d'un  blanc  à 
peine  jaunâtre,  mais  il  prend  bientôt  sa  couleur  jaune  natu- 
relle. Quand  on  les  décompose  par  les  oxacides  ou  par  les  hydra- 
cides,  les  polysulfures  laissent  déposer  autant  d’équivalents  de 
tion  m0ins  un>  clu  en  contenaient  avant  leur  décomposi- 

KS5  4-  HO  + SO3  = S03,K0  + SII  + 4S. 


Si  le  polysulfure  est  versé  dans  un  acide, 
temps  du  bisulfure  d’hydrogène. 


il  se  forme  en  môme 


Sulfhydrales  de  sulfures. 

Les  monosulfures  alcalins  sont  les  seuls  qui  puissent  se  com- 
biner avec  1 acide  sulfhydrique  pour  former  des  sulfhydrates  de 
sulfures  : SM,SH.  J 
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Aussi,  quand  on  verse  dans  une  dissolution  de  sulfhydrate  de 
sulfure  de  potassium  ou  de  sodium,  un  sel  de  Guivre  ou  de  man- 
ganèse, il  se  produit  une  vive  effervescence  due  à un  dégage- 
ment d’acide  sulfhydrique,  et  en  môme  temps  une  précipitation 
de  monosulfure  de'  cuivre  ou  de  manganèse  : 

SH,KS  + SO*,MnO  = S03,K0  + MnS  + HS. 

Pour  la  même  quantité  de  métal  alcalin,  les  sulfhydrates  de 
sulfures  dégagent  avec  les  acides  une  quantité  d’hydrogène  sul- 
furé double  de  celle  que  dégagent  les  monosulfures  : 

SH,KS  + S03,H0  = S03,K0  + 2SH. 

KS  + S03,H0  = S03,K0  + SR. 

Ainsi,  pour  distinguer  les  diverses  sortes  de  sulfures,  on  opé- 
rera ainsi  : met-on  du  chlorure  de  plomb  en  contact  avec  du 
sulfhydrate  de  sulfure  de  potassium,  il  se  précipite  du  sulfure 
de  plomb  noir,  insoluble,  et  il  se  dégage  de  l’acide  sulfhydrique. 
En  effet,  on  a 

KS.HS  + PbCl  = KCl  + PbS  + HS. 

Si  l’on  remplaçait  le  composé  précédent  par  un  monosulfure, 
on  n’obtiendrait  pas  de  dégagement  d’acide  sulfhydrique,  car 
alors  on  a seulement 

KS  + PbCl  = KCl  + PbS. 

Les  polysulfures  se  distinguent,  à leur  tour,  des  composés 
précédents,  en  ce  que,  par  l’addition  d’un  acide,  on  obtient, 
outre  le  dégagement  d’acide  sulfhydrique,  un  dépôt  de  soufre. 


AZOTATES. 


Tous  les  azotates  sont  soluhles  dans  l’eau  et  décomposables 
par  la  chaleur.  Les  uns  se  décomposent,  quand  on  les  chauffe, 
d’abord  en  oxygène  et  en  azotites  qui  se  réduisent  ensuite  en 


se  suroxyde. 

Les  azotates  chauffés  avec  du  charbon  ou  une  matière  com- 
bustible produisent  souvent  une  détonation. 

Tous  les  azotates  fusent  lorsqu’on  les  jette  sur  des  charbons  in- 
candescents, c’est-à-dire  qu'ils  activent  la  combustion  : cette 
nrnnriété  constitue  un  de  leurs  principaux  caractères.  , 

I es  azotates  sont  décomposés  par  l’acide  sulfurique  concentre 
qui  en  dégage  des  vapeurs  blanches  d’acide  azotique. 
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Chauffés  avec  l’acide  chlorhydrique,  ils  forment  de  l’eau  ré- 
gale qui  dissout  l’or  en  se  colorant  en  jaune. 

En  présence  de  l’acide  sulfurique  et  du  cuivre,  ils  dégagent 
du  deutoxyde  d’azote  qui  devient  rutilant  à l’air.- 

En  traitant  les  azotates  par  l’acide  sulfurique  concentré,  on 
déplace  l’acide  azotique;  on  reconnaît  alors  que  la  liqueur  peut 
décolorer  le  sulfate  d’indigo,  jaunir  les  tuyaux  de  plume  et  co- 
lorer en  brun  les  sels  de  protoxyde  de  fer. 

Pour  reconnaître  dans  un  liquide  la  présence  d’une  faible 
quantité  d’un  azotate,  on  dissout  du  sulfate  de  protoxyde  de  fer 
dans  de  l’eau  mêlée  d’acide  sulfurique,  on  y ajoute  la  liqueur 
à essayer,  et  l’on  y plonge  une  lame  de  fer.  La  dissolution  se 
colore  en  rose  ou  en  brun,  si  elle  contient  un  azotate.  Cette  co- 
loration est  due  à ce  que  le  sel  de  fer  au  minimum  dissout  le  bi- 
oxyde d’azote  provenant  de  la  décomposition  de  l’acide  azotique 
parle  fer  sous  l’influence  de  l’acide  sulfurique. 

Dans  les  azotates  neutres,  l’oxygène  de  l’acide  est  quintuple 
de  celui  de  la  base.  11  existe  des  azotates  basiques,  qui  sont 
très-peu  solubles  dans  l’eau,  et  qui  contiennent  2,  3 et  6 fois 
autant  de  base  que  les  azotates  neutres.  On  ne  connaît  jusqu’à 
présent  aucun  azotate  acide.  Les  azotates  restent  neutres  en 
cristallisant  dans  l’acide  azotique  le  plus  concentré. 

AZOTITES 

Les  azotites  se  distinguent  des  azotates  en  ce  que,  lorsqu’on 
les  traite  par  un  acide  même  étendu,  ils  laissent  immédiate- 
ment dégager  des  vapeurs  rutilantes. 


(*)  en  LOUATES. 


Tous  les  chlorates  sont  solubles  dans  l’eau  et  décomposablespar 
. chaleur.  Les  chlorates  de  la  première  et  de  la  deuxième  sec- 
tion  donnent  de  l’oxvgène  et  un  résidu  de  chlorure:  les  autres 
dégagent  de  l’oxygène,  du  chlore,  et  laissent  un  résidu  d’oxyde 
ou  d oxychlorure.  ' 

Les  chlorates,  et.  principalement  le  chlorate  de  potasse,  sont 
des  oxydants  énergiques.  Ils  forment  avec  les  matières  combus- 
tibles, telles  que  les  résines,  le  soufre,  le  charbon,  le  phos- 
phore, des  poudres  qui  fulminent  par  le  choc  ou  par  la  cha- 


L acide  sulfurique  concentré  décompose  les  chlorates  en  acide 
perchlonque  et  en  acide  hypochlorique,  dont  l’odeur  et  la  cou- 
leui  jaune-rougealre  sont  caractéristiques. 

Les  chlorates  ne  précipitent  pas  les  sels  d’argent,  parce  que 
chlorate  d argent  est  soluble;  mais  ceux  d’entre  eux  qui  se 
c langent  en  chlorures  par  l’action  de  la  chaleur,  précipitent 
i azotate  d argent  après  qu’on  les  a calcinés. 
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{*)  PERCHLORATES. 


Ées  perchlorates  se  comportent  avec  le  charbon  et  les  corD« 
combustibles  comme  les  chlorates,  mais  on  les  distingue  de  ces 
derniers  sels  en  ce  qu’ils  ne  se  colorent  ni  par  l’acide  sulfuriaue 
concentré,  ni  par  l’acide  chlorhydrique. 


(*)  HYPOCHLORITES. 

Ces  sels  ont  1 odeur  et  la  saveur  de  l’acide  hvpochloreux  Ils 
blanchissent  les  couleurs  végétales. 

On  les  considère  comme  des  oxydants  très-énergiques  Mis  en 
contact  avec  le  sulfure  de  plomb,  ils  le  font  passer  rapidement 
à 1 état  de  sulfate.  Leurs  actions  oxydantes  ou  chlorurantes 
s’exercent  surtout  quand  on  les  décompose  par  un  acide. 

Les  hypochlorites  sont  peu  stables. 

, L’action  de  l’eau  bouillante,  la  concentration  de  leur  dissolu- 
tion, 1 exposition  à la  lumière,  tendent  à les  transformer  en 
chlorures  et  en  chlorates. 

Les  seules  hypochlorites  qui  aient  été  étudiés  avec  soin  sont 
ceux  de  potasse,  de  soude  et  de  chaux.  (Voy.  Chlorure  de  chuux.) 

Leurs  dissolutions  forment  dans  les  sels  de  manganèse  et  de 
plomb  des  précipités  de  bi-oxyde  de  manganèse  et  d’acide  plom- 
bique. 


SULFATES. 

Les  sulfates  sont  solubles  dans  l’eau,  à l’exception  de  ceux  de 
baryte  et  de  plomb  ; les  sulfates  de  strontiane  et  de  chaux  sont 
très-peu  solubles. 

Les  sulfates  solubles  sont  surtout  caractérisés  par  la  propriété 
de  former,  dans  les  dissolutions  étendues  des  sels  de  baryte,  un 
précipité  blanc  de  sulfate  de  baryte  qui  est  insoluble  dans  l'eau 
et  dans  les  acides  azotique  et  chlorhydrique. 

Tous  les  sulfates,  excepté  les  sulfates  alcalins,  le  sulfate  de 
magnésie  et  le  sulfate  de  plomb,  sont  décomposés  par  la  cha- 
leur, laissent  dégager  de  l’acide  sulfureux  et  de  l’oxygène  ; il 
se  forme  quelquefois  dans  cette  décomposition  une  certaine 
quantité  diacide  sulfurique  anhydre  : la  base  des  sulfates,  de- 
venue libre,  éprouve  les  mêmes  modifications  que  si  on  la  chauf- 
fait en  présence  de  l’oxygène  : tantôt  elle  resle  non  altérée, 
tantôt  elle  se  suroxyde.  Les  sulfates  de  mercure,  d’argent,  de 
palladium,  laissent  un  résidu  métallique,  quand  on  les  chauffe. 

Tous  les  sulfates  sont  décomposés  par  le  charbon  : ceux  des 
deux  premières  sections,  à l’exception  des  sulfates  de  magnésie 
et  d’alumine,  donnent  des  monosulfures  lorsqu’on  les  chauffe 
au  rouge  blanc,  et  des  polysulfurcs  mêlés  à des  oxydes,  si  la  tem- 
pérature ne  dépasse  pas  le  rouge  sombre. 

Les  sulfates  des  quatre  dernières  sections,  chauffés  avec  du 
charbon,  donnent  souvent  de  l'acide  carbonique,  de  l’oxyde  de 
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carbone,  de  l’acide  sulfureux,  du  sulfure  de  carbone,  un  sul- 
fure métallique,  et  quelquefois  môme  le  métal  libre. 

(*)  Si  l’on  ajoute  de  la  potasse  ou  de  la  soude  au  mélange  de 
sulfate  métallique  et  de  charbon,  les  alcalis  enlèvent  l’acide 
sulfurique  au  sulfate,  et  après  la  calcination  le  sulfate  se  trouve 
réduit  à l’état  de  sulfure  alcalin  plus  facile  à caractériser  que 
les  sulfates  métalliques  insolubles  ; aussi  fait -on  intervenir  sou- 
vent les  alcalis  ou  leurs  carbonates  pour  reconnaître  la  présence 
des  sulfates.  Toutefois  on  doit  se  rappeler  que  la  propriété  de 
former  des  sulfates  avec  les  alcalis  et  le  charbon  appartient  à 
tous  les  sels  formés  par  l’union  des  bases  avec  les  divers  oxacides 
du  soufre. 


HYPOSULFATES. 

Quand  on  les  chauffe,  ils  dégagent  de  l’acide  sulfureux,  et 
laissent  un  sulfate  pour  résidu. 


S305,M0  = S03,M0  + S02. 

Leur  dissolution  ne  précipite  pas  directement  par  les  sels  de 
baryte. 

(*)  sulfites.  . 

Les  sulfites  ont  une  saveur  sulfureuse  particulière  et  caracté- 
ristique. 

Les  sulfites  solubles,  et  particulièrement  les  sulfites  alcalins 
absorbent  l’oxygène  de  l’air,  et  se  changent  en  sulfates.  La  cal- 
cination a l’abri  de  l’air  convertit  les  sulfites  alcalins  et  alcali- 
no-terreux  en  sulfates  et  en  sulfures;  elle  chasse  l’acide  sulfu- 
reux des  sulfites  des  quatre  dernières  sections. 

Les  acides  sulfurique  et  chlorhydrique  décomposent  les  sul- 
fites, et  en  dégagent  de  l’acide  sulfureux,  sans  former  de  dépôt 
de  soufre.  Celte  décomposition  est  accompagnée  d'une  vive  cf- 
tervescence  lorsque  les  liqueurs  sont  concentrées. 

L’acide  azotique  change  les  sulfites  en  sulfates,  en  produisant 
des  vapeurs  nitreuses.  Le  chlore  les  sulfatise  aussi,  en  détermi- 

sulfureux^C0mP°SÜi0n  ^ reaU  C'°nt  s’unit  t\  l’acide 

S02.KO  4-  H + HO  = S03.KO  + CI  II. 


(*)  HYPOSULFITES. 


I 

par 


tous  solubles'dans  l’eau  et  décomposâmes 

lnnrm  1 l'r  I JjyP0Suflt«;alcalins  laissent  pour  résidu  un 
ilangc  de  sulfate  et  de  polysulfure. 

,n!fnS,.^CidcS,’  ^.particulièrement  les  acides  chlorhydrique  ei 
sulfunque,  les  décomposent,  en  dégagent  de  l’acide  sulfureux 
cl  produisent,  soit  immédiatement,  soit  après  quelques  instants* 


3 
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un  dépôt  de  soufre.  Cette  propriété  est  une  des  plus  caractéris- 
tiques. 

Ils  donnent,  avec  les  sels  d’argent,  un  précipité  blanc  qui 
noircit  rapidement  ; avec  les  sels  de  baryte,  un  précipité  peu 
soluble  d hyposulfate  de  baryte. 


CARBONATES. 


Tous  les  carbonates  sont  insolubles  dans  l’eau,  à l’exception 
des  carbonates  de  potasse,  de  soude,  de  lithine  et  d’ammonia- 


que. 

Quelques-uns,  comme  les  carbonates  de  chaux  et  de  baryte, 
peuvent  se  dissoudre  à la  faveur  d’un  excès  d’acide  carbonique! 

La  chaleur  décompose  tous  les  carbonates,  à l’exception  des 
carbonates  de  potasse,  de  soude  et  de  lithine. 

Tous  les  carbonates,  sans  en  excepter  les  carbonates  alcalins, 
sont  décomposés  par  la  vapeur  d’eau. 

Lorsque  les  carbonates  sont  décomposables  par  la  chaleur, 
l’action  de  la  vapeur  accélère  leur  décomposition. 

Le  charbon  agit  sur  les  carbonates,  et  décompose  même  les 
carbonates  de  polasse,  de  soude  et  de  lithine;  l’oxygène  se  dé- 
gage à l’état  d’oxyde  de  carbone,  et  la  base  du  sel  est  en  général 
réduite,  à moins  que  cette  base  ne  soit  un  oxyde  alcalino-ter- 
reux  ou  terreux. 

L’action  des  acides  sur  les  carbonates  caractérise  nettement 
cette  classe  de  sels. 

Lorsqu’on  verse  de  l’acide  chlorhydrique  sur  un  carbonate  eu 
dissolution  ou  en  suspension  dans  l’eau,  une  effervescence  plus 
ou  moins  vive  se  manifeste  dans  la  liqueur,  et  il  se  dégage  un 
gaz  incolore,  inodore,  qui  forme  dans  l’eau  de  chaux  un  préci- 
pité blanc,  qu’un  excès  d’acide  carbonique  redissout.  Aussi, 
pour  caractériser  l'acide  carbonique,  doit-on  toujours  prendre 
la  précaution  de  recevoir  le  gaz  dans  un  excès  d'eau  de  chaux. 

L’effervescence  n’est  pas  apparente  lorsque  le  carbonate  est 
dissous  dans  une  quantité  d’eau  assez  considérable  pour  que 
l’acide  carbonique  reste  en  dissolution.  Le  dégagement  d'acide 
carbonique  n’a  pas  lieu  non  plus,  lorsqu’on  ajoute  dans  une  dis- 
solution d’un  carbonate  alcalin  une  quantité  d’acide  qui  ne 
sature  que  la  moitié  de  la  base  ; il  se  produit  alors  un  bicarbo- 
nate. 

Les  carbonates  sont  décomposes  a une  température  elevée  par 
la  vapeur  de  phosphore  ; il  se  forme  des  phosphates,  et  le  car- 
bone est  mis  à nu. 

Dans  les  carbonates  neutres,  le  rapport  de  l’oxygène  del’acide 
;l  l’oxygène  de  la  base  est  celui  de  2 a I . Leur  formule  générale 
est  COs,MO.  Il  existe  des  carbonates  acides  et  des  carbonates  ba- 


siques. 

Les  bicarbonates  se  distinguent  facilement  des  carbonates 
neutres  : ces  derniers  sels,  en  effet,  précipitent  les  sels  de  ma- 
gnésie, tandis  que  les  bicarbonates  n'y  forment  pas  de  préci- 
pité. 
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Les  carbonates  solubles  précipitent  la  plupart  des  dissolutions 
métalliques. 


(*)  PHOSPHATES. 

Les  phosphates  peuvent  être  représentés  par  les  formules  sui- 
vantes : 

Ph05,3M0 Phosphates  basiques; 

Ph05,2M0,H0 Phosphates  neutres  ; 

PhOs,MO,2HO Phosphates  acides. 

Les  phosphates  alcalins  sont  solubles  dans  l’eau;  les  autres 
phosphates  ne  s'y  dissolvent  qu’à  la  faveur  d’un  acide.  Aussi 
les  phosphates  de  potasse,  de  soude  et  d’ammoniaque,  forment- 
ils,  avec  les  sels  debaryte,  de  chaux  et  de  plomb,  des  précipités 
qu’on  distingue  facilement  des  sulfates,  parce  qu’ils  sont  so- 
lubles dans  les  acides  chlorhydrique  et  azotique. 

Les  biphosphates  terreux  donnent  du  phosphore,  lorsqu’on 
les  chauffe  à une  haute  température  avec  du  charbon.  Les 
phosphates  neutres  ou  basiques  portés  à la  chaleur  rouge  avec 
un  mélange  de  charbon  et  d’acide  borique,  donnent  également 
du  phosphore. 

Les  phosphates,  formés  par  les  oxydes  réductibles  sont  seuls 
décomposables  par  la  chaleur;  tous  les  autres  résistent  à l’ac- 
tion de  la  température  la  plus  élevée. 

Les  phosphates  bien  desséchés,  chauffés  dans  un  petit  tube 
de  verre  avec  du  potassium,  se  transforment  en  un  phosphure 
alcalin,  qui  possède  la  propriété  caractéristique  de  produire 

Iavec  l’eau  du  gaz  hydrogène  phosphoré,  bien  reconnaissable  à 
son  inflammabilité  et  à son  odeur  alliacée. 

Les  phosphates  basiques  Ph05,3M0  forment  avec  l’azotate  d’ar- 
gent un  précipité  d’un  jaune  serin  : Ph05,3Ag0.  La  liqueur  reste 
neutre  après  la  précipitation. 

Les  phosphates  neutres  Ph05,2M0,II0  produisent  aussi  un 
précipité  jaune  avec  1 azotate  d’argent;  mais  la  liqueur  qui 
surnage  contient  de  l’acide  azotique  libre,  et  l'ougit  le  tour- 
nesol. 

Les  phosphates  précipitent  l’azotate  de  plomb,  et  forment  un 
phosphate  de  plomb  fusible  au  chalumeau  en  un  bouton  qui, 
par  le  refroidissement,  se  solidifie  en  une  masse  cristalline. 

En  un  mot,  les  phosphates  solubles  donnent  avec  l’azotate 
d argent  un  précipité  jaune  ou  blanc,  soluble  dans  l’acide  azo- 
tique et  dans  l’ammoniaque. 

On  constate,  dans  un  liquide,  la  présence  de  traces  d’acide 
phosphonque,  en  ajoutant  à cette  liqueur  une  dissolulion  de 
molybdate  d ammoniaque  dans  l’acide  azotique  ; il  se  produit 
aussitôt  un  précipité  jaune  pulvérulent. 


. (*)  A RS  ÉN  IAT  ES. 

Les  arséniates  alcalins,  qui  sont  les  seuls  arséniates  solubles, 
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forment  avec  l’azotate  d’argent  un  précipité  rouge-brique  très- 
soluble  dans  les  acides  ; aussi  doit-on  opérer  sur  des  liqueurs 
neutres.  Quand  on  les  traite  dans  l’appareil  de  Marsh,  ils  don- 
nent des  taches  brillantes  d’arsenic  métallique. 

Chauffés  avec  de  l’acide  borique  et  du  charbon,  dans  un  tube 
de  verre,  ils  produisent  un  sublimé  d’arsenic. 

L’acide  sulfhydrique  précipite  en  jaune  les  dissolutions  éten- 
dues des  arséniates  dans  les  acides.  Cette  précipitation  se  fait 
ordinairement  avec  lenteur. 

L’acide  arsénique  s’unit  avec  les  bases  dans  les  mêmes  rap- 
ports que  l'acide  phosphorique. 

(*)  ARSÉN1TES. 

On  constate  la  présence  de  l’arsenic  dans  les  arsénites  en  les 
chauffant  avec  du  charbon,  ou  en  les  décomposant  par  un  acide 
dans  l’appareil  de  Marsh. 

Leur  dissolution  concentrée  donne,  sous  l’influence  des  acides, 
un  dépôt  cristallin  d’acide  arsénieux;  l’azotate  d’argent  les 
précipite  en  jaune  clair,  et  le  sulfate  de  cuivre  en  vert  : pour 
former  ces  deux  précipités,  on  doit  opérer  dans  des  liqueurs  qui 
ne  contiennent  pas  d’acide  libre,  attendu  que  les  arsénites  de 
cuivre  et  d’argent  sont  solubles  dans  les  acides. 

Les  arsénites  traités  par  un  excès  d’acide  chlorhydrique  for- 
ment presque  instantanément  avec  l’acide  sulfhydrique  un  pré- 
cipité d’un  beau  jaune  soluble  dans  l'ammoniaque.  C’est  du 
trisulfure  d’arsenic  AsS3. 


(*)  BORATES. 

Les  borates  alcalins  sont  les  seuls  borates  solubles. 

Les  borates  résistent  en  général  à de  hautes  températures,  et 
donnent  en  fondant  une  masse  vitreuse  transparente,  dont  la 
couleur,  souvent  caractéristique,  varie  avec  la  nature  de  la  base. 
Cependant,  comme  l’acide  borique  est  volatil  au  rouge  blanc,  les 
borates  peuvent  perdre  leur  acide  lorsqu'on  les  expose  pendant 
longtemps  à une  température  très-élevée. 

Les  acides  sulfurique,  chlorhydrique  et  azotique  décompo- 
sent les  borates  en  présence  de  l’eau,  et  en  éliminent  1 acide 
borique;  ce  dernier  acide  communique  à l’alcool  la  propriété 
de  brûler  avec  une  flamme  verte. 

Les  borates  mêlés  avec  du  spath  fluor,  cl  chauffés  avec  plu- 
sieurs fois  leur  poids  d’acide  sulfurique  monohydraté,  laissent 
dégager  du  fluorure  de  bore,  reconnaissable  facilement  aux 
épaisses  fumées  blanches  qu’il  répand  à l’air,  et  à la  propriété 
qu’il  possède  de  carboniser  le  papier. 

(*)  SILICATES. 

Les  silicates  alcalins  avec  excès  de  base  sont  les  seuls  sili- 
cates solubles  dans  l’eau. 
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Tous  les  silicates  insolubles  sont  attaqués  et  décomposés  com- 
plètement lorsqu’on  les  fond  a\ec  trois  ou  quatre  fois  leur  poids 
de  potasse  ou  de  soude  caustique  dans  un  creuset  d’argent.  Le 
résidu,  traité  par  un  acide,  évaporé  à siccité  et  chauffé  à 150 
ou  200°,  laisse  de  la  silice  facile  à reconnaître. 

L’acide  silicique  étant  fixe,  les  silicates  dont  les  bases  sont 
irréductibles  parla  chaleur,  supportent  une  température  très- 
élevée  sans  se  décomposer;  la  chaleur  les  fait  en  général  entrer 
en  fusion  ; on  a remarqué  que  les  silicates  contenant  plusieurs 
bases  sont  toujours  plus  fusibles  que  les  silicates  simples. 

Les  silicates  chauffés  dans  un  vase  de  plomb  ou  mieux  de 
platine,  avec  un  mélange  d’acide  sulfurique  concentré  et  de 
spath  fluor  pur,  dégagent  du  fluorure  de  silicium,  qui,  en  pré- 
sence de  l’eau,  donne  un  dépôt  de  silice  gélatineuse. 


POTASSIUM. 

Équivalent  = 489,25  ou  39,14. 

Le  potassium  a été  isolé,  en  1807,  par  Humphry  Davy.  Cette 
découverte,  l’une  des  plus  importantes  que  l’on  ait  faites 
en  chimie,  a fixé  la  véritable  nature  des  métaux  alcalins 
et  des  terres. 

Les  propriétés  du  potassium  furent  ensuite  étudiées  avec  le 
plus  grand  soin  par  Thénard  et  Gay-Lussac,  qui  firent  con- 
naître les  premiers  un  procédé  pratique  pour  préparer  ce  mé- 


Propriétcs.  — Le  potassium  est  solide  à la  température 
oïdinaiie  et  possède  1 éclat  métallique;  fondu  dans  l’huile  de 
naphle,  il  est  aussi  blanc  que  l’argent;  mais  lorsqu’on  l’expose 
a l air,  il  se  ternit  rapidement  et  prend  une  couleur  d’un  gris 
bleuâtre  ; il  est  mou  comme  la  cire,  et  peut  se  pétrir  entre  les 
doigts;  cette  expérience  ne  doit  être  faite  que  sous  l’huile  de 
naphte,  parce  qu  à l’air  le  potassium  s’enflammerait,  même  à 
la  température  ordinaire.  La  densité  du  potassium  à la  tempé- 
rature de  15°  est  0,865  ; elle  est  donc  plus  faible  que  celle  de 
1 6 du  • 


Le  potassium  est,  après  le  mercure,  le  plus  fusible  de  tous 
es  métaux  : il  entre  en  fusion  à 62°, 5,  il  est  volatil  à la  tempéra- 
uie  rouge;  on  peut  le  volatiliser  dans  un  tube  de  verre  à la 
c lateui  de  la  lampe  à alcool;  on  reconrfaît  alors  que  sa  va- 
peur est  verte.  Cette  expérience  doit  être  faite  dans  une  atmo- 
spneie  d azote,  afin  d’éviter  l’oxydation  du  métal. 

, _e  potassium  jouit  d’une  grande  affinité  pour  l’oxygène.  Il 
s oxycle  au  coH(act  de  l’air  humide;  lorsqu’on  élève  sa  tempé- 
lature,  qu  on  le  touche,  par  exemple,  avec  une  tige  de  fer 
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rouge,  il  brûle  avec  vivacité,  et  se  transforme  en  oxyde  de  po- 
tassium (potasse). 

Le  potassium  se  conserve  sans  altération  dans  l’oxygène  ou 
dans  l’air  atmosphérique  parfaitement  secs. 

Il  décompose  l’eau  à la  température  ordinaire  et  s’empare  de 
son  oxygène  ; ainsi,  lorsqu’on  jette  un  globule  de  potassium  dans 
un  vase  rempli  d’eau,  on  le  voit  tourner  sur  lui-même  avec  ra- 
pidité, et  devenir  incandescent;  il  se  combine  alors  avec  l’oxy- 
gène de  l’eau,  pour  former  de  la  potasse  qui  reste  en  dissolu- 
tion, tandis  que  l’hydrogène  de  l’eau  devient  libre  : Iv  4-  HO 
= KO  H. 

L’action  du  potassium  sur  l’eau  développant  une  température 
très-élevée,  l’hydrogène  s’enflamme  au  contact  de  l’air  et  re- 
pçoduit  de  l’eau. 

Pour  constater  la  production  de  l’hydrogène  dans  l’expérience 
précédente,  on  introduit  une  petite  quantité  d’eau  dans  un  tube 
rempli  de  mercure,  et  l’on  y fait  passer  un  globule  de  potas- 
sium. Dès  que  ce  métal  est  en  contact  avec  l’eau,  la  réaction  se 
détermine;  l’hydrogène  en  se  dégageant  déprime  la  colonne  de 
mercure  contenue  dans  le  tube,  et  en  quelques  instants  le  tube 
se  trouve  rempli  d’hydrogène. 

Le  potassium  a aussi  une  grande  affinité  pour  le  chlore  ; il 
s’enflamme  lorsqu’on  l’introduit  dans  ce  gaz,  et  forme  du  chlo- 
rure de  potassium. 

L’affinité  du  potassium  pour  l’oxygène  et  pour  le  chlore  est 
souvent  utilisée  pour  enlever  l’oxygène  ou  le  chlore  à un  grand 
nombre  de  combinaisons;  elle  a permis  d’isoler  plusieurs  corps 
simples,  tels  que  le  silicium,  le  bore,  l’aluminium,  le  magné- 
sium, etc. 

Le  potassium  se  combine  avec  la  plupart  des  métalloïdes. 

l*répamtion.  — Davy  isola  le  potassium  en  soumettant 
l’hydrate  de  potasse  à l’action  d’une  forte  pile.  Dans  un  frag- 
ment de  potasse  hydratée,  il  creusa  une  cavité  qu’il  remplit  de 
mercure;  puis  il  le  plaça  sur  une  plaque  métallique  qu’il 
fit  communiquer  ax'ec  le  pôle  positif  d’une  pile  de  150  cou- 
ples, tandis  que  le  pôle  négatif  de  la  pile  plongeait  dans  le  mer- 
cure. 

La  potasse  hydratée  fut  décomposée  sous  l’influence  du  cou- 
rant électrique  ; l’oxygène  de  l’oxyde  et  l’oxygène  de  l’eau  se 
rendirent  au  pôle  positif,  tandis  que  le  potassium  et  l’hydrogène 
se  portèrent  au  pôle  négatif. 

Le  potassium,  trouvant  du  mercure  au  pôle  négatif,  forma 
avec  ce  dernier  métal  un  amalgame;  en  soumettant  cet  amal- 
game à la  distillation  dans  une  petite  cornue  de  verre,  le  mer- 
cure se  volatilisa  ct’le  potassium  resta  dans  la  cornue  à 1 état 

de  pureté.  . ...  , 

Cette  expérience  ne  donne  jamais  que  de  petites  quantités  ue 
potassium  : aussi  prépare-t-on  toujours  ce  métal  en  réduisant 
l’hydrate  de  potasse  par  le  fer,  ou  en  décomposant  le  carbonaie 
de  potasse  au  moyen  du  charbon. 
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Nous  décrirons  d'abord  le  mode  de  préparation  du  potassium 
au  moyen  de  l’hydrate  de  potasse  et  du  fer,  que  1 on  doit  a bay- 
Lussac  et  Thénard  (fig.  87). 


Fig.  87. 


On  recourbe  un  canon  de  fusil  cab  comme  le  représente  la 
figure,  et  on  le  recouvre,  dans  la  partie  ca,  d’une  couche  d’un 
lut  d’argile  réfractaire. 

On  le  remplit,  de  c en  a,  de  tournure  de  fer  bien  décapée  ; 
on  le  place  dans  un  fourneau  à réverbère,  et  l’on  met  dans  la 
partie  ai  des  fragments  d'hydrate  de  potasse;  à l’extrémité  b 
est  adapté  un  tube  de  verre  cl  qui  plonge  dans  le  mercure,  et 
Ton  fait  communiquer  l’extrémité  avec  un  récipient  de  cuivre 
r formé  de  deux  pièces  qui  s’élargissent  et  entrent  l’une  dans 
l’autre. 

Ce  récipient  porte  à son  extrémité  un  tube  de  verre  destiné  à 
laisser  dégager  les  gaz.  Comme  l’opération  exige  une  tempéra- 
ture très-élevée,  on  fait  arriver  la  tuyère  d’un  bon  soufflet  dans 
le  cendrier  du  fourneau. 

Lorsque  l’appareil  est  ainsi  disposé,  on  fait  rougir  la  partie  ca 
du  canon  de  fusil,  en  mettant  d’abord  de  a en  b un  linge  mouillé, 
afin  d’éviter  la  fusion  de  la  potasse.  Quand  le  canon  de  fusil 
atteint  le  rouge  blanc,  on  enlève  le  linge  mouillé  et  on  place 
quelques  charbons  sur  la  grille#.  L’hydrate  de  potasse  entre  en 
fusion,  s’écoule  dans  la  partie  ca,  y rencontre  la  tournure  de 
fer  portée  au  rouge,  et  se  décompose.  11  se  dégage  de  l’hydro- 
gène provenant  de  la  décomposition  de  l’eau  de  l’hydrate  de 
potasse  ; le  fer  absorbe  l’oxygène  de  l’eau  et  de  l’oxyde  de  potas- 
sium, tandis  que  le  potassium  mis  à nu  se  volatilise  et  secon- 
dense  dans  le  récipient. 

3Fe  + 2(K0,H0)  = Fe30'>  + 2K  + 211. 

Le  potassium  doit  être  retiré  du  récipient  au  moyen  d’une 
tige  de  fer  et  plongé  dans  un  carbure  d’hydrogène  liquide,  qui 
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le  préserve  de  1 oxydation.  On  emploie  ordinairement  comme 
liquide  pieservateur  de  1 huile  de  naphte  ou  de  pétrole  recti- 

Pendant  l’opération,  les  gaz  doivent  se  dégager  par  le  tube 
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que  porte  le  récipient.  S'il  se  faisait  une  obstruction  dans  l'ap- 
pareil, les  gaz  s’échapperaient  par  le  tube  d qui  sert  de  tube  de 
sûreté. 

Cent  grammes  d’hydrate  de  potasse  produisent  environ  vingt- 
cinq  grammes  de  potassium  parfaitement  pur. 

Nous  décrirons  maintenant  un  autre  procédé,  qui  est  dû  à 
Al.  Brunner,  et  qui  fournit  une  plus  grande  quantité  de  potas- 
sium. 
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Il  consiste  à décomposer,  dans  un  vase  de  fer.  le  carbonate  de 
potasse  par  le  charbon,  qui  réduit  complètement  la  potasse  à 
une  température  très-élevée,  et  transforme  l’acide  carbonique 
du  carbonate  en  oxyde  de  carbone.  Le  potassium  distille  et  se 
condense  dans  un  récipient  refroidi  contenant  de  l’huile  de 
naphte. 

K0,C02  + 2C  = K + 3C0. 

I ' 

La  cornue  de  fer  est  recouverte  d’un  lut  réfractaire,  ou  mieux 
de  borax  fondu;  elle  est  placée  sur  deux  barres  de  fer  horizon- 
tales dans  un  fourneau  à vent  (fig.  88),  muni  d’une  cheminée  G 
ayant  un  fort  tirage,  et  construit  en  briques  très-réfractaires  ; 
on  le  charge  par  la  partie  supérieure,  en  P,  d’abord  avec  du 
charbon  de  bois,  puis  avec  un  mélange  de  charbon  et  de  coke. 

L’appareil  est  disposé  de  la  manière  suivante  {fig.  88)  : on  in- 
troduit dans  une  bouteille  de  fer  forgé  A,  qu’on  choisit  parmi 
celles  qui  servent  à transporter  le  mercure,  500  grammes  d’un 
mélange  de  I partie  de  charbon  et  de  4 parties  de  carbonate  de 
potasse  qu’on  obtient  parla  calcination  du  bitartrate  de  potasse. 
On  visse  au  col  de  cette  cornue  un  canon  de  fusil  B de  30  cen- 
timètresde  longueur,  qui  communique  avec  un  récipient  C formé 
de  deux  plaques  de  fer  réunies  par  des  vis  de  pression.  La  pla- 
que inférieure  porte  un  rebord  peu  élevé  offrant  une  échan- 
crure dans  sa  partie  antérieure;  les  deux  plaques  assemblées 
constituent  une  boîle  plate  présentant  un  petit  orifice  qui  suffît 
pour  le  dégagement  des  gaz. 

On  commence  par  chauffer  fortement  la  cornue  de  fer  et  on 
n’adapte  le  récipient  que  lorsque  les  vapeurs  de  potassium  com- 
mencent à se  dégager.  A la  fin  de  l’opération  on  plonge  le  ré- 
cipient dans  une  boîte  de  fer  remplie  d’huile  de  naphte  : le 
métal  est  ensuite  fondu  dans  ce  liquide. 

En  opérant  de  cette  manière  avec  un  récipient  très-petit,  on 
soustrait  le  potassium  à l'action  de  l’oxyde  de  carbone  qui  l’at- 
taque au  rouge  et  on  retire  beaucoup  plus  de  métal  qu’avec  les 
récipients  autrefois  employés  (MM.  Donnv  et  Mareska). 

Le  potassium  ainsi  obtenu  n’est  pas  pur,  il  contient  toujours 
du  charbon.  Pour  le  purifier,  on  commence  par  le  filtrer  dans 
un  linge  sous  1 huile  de  naphte  chauffée;  puis  on  distille  dans 
un  vase  de  fer  ou  dans  une  cornue  de  verre  réfractaire  recou- 
verte d un  lut  terreux  ; les  vapeurs  sont  condensées  dans  l’huile 
de  naphte. 

Cette  opération  dure  environ  trois  heures  et  donne  30à40gram- 
mes  de  potassium  ; elle  est  d’une  exécution  plus  facile  que  la 
precedente  , mais  elle  donne  un  métal  moins  pur. 

COMBINAISONS  DU  POTASSIUM  AVEC  L’OXYGÈNE. 

Le  potassium  se  combine  avec  l’oxygène  en  trois  proportions, 
et  forme  trois  oxydes  qui  ont  pour  formules  : KsO  — KO  — KOs. 

Le  sous-oxyde  et  le  peroxyde  de  potassium  sont  sans  intérêt  ; 

3. 
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il  n’en  est  pas  de  môme  de  l’oxyde  KO  qui,  à l’état  d’hydrate, 
constitue  la  potasse  qui  est  une  dés  bases  les  plus  importantes. 


PROTOXYDE  DE  POTASSIUM.  — POTASSE.  KO. 

Équivalent  = 587,5  ou  47. 

La  potasse  ou  protoxyde  de  potassium  existe  cà  l’état  anludre 
et  à l’état  hydraté. 

La  potasse  anhydre  s’obtient  : 

1°  En  combinant  directement  un  équivalent  de  potassium, 
488,93,  avec  100  d’oxygène; 

2°  En  faisant  chauffer  t équivalent  d’hydrate  de  potasse  avec 
1 équivalent  de  potassium;  il  se  produit  alors  2 équivalents  de 
potasse  anhydre,  et  il  se  dégage  de  l’hydrogène: 

KO, IIO  +K  = 2KO  + H; 

3°  En  chauffant  fortement  l’azotate  de  potasse,  qui  se  trans- 
forme d’abord  en  peroxyde  de  potassium,  et  ensuite  en  oxygène 
et  en  potasse  anhydre. 

Ce  corps  a une  grande  affinité  pour  l’eau  ; il  absorbe  l’humi- 
dité de  l’air  en  dégageant  beaucoup  de  chaleur;  il  forme  ainsi 
de  l’hydrate  'de  potasse  dont  nous  allons  examiner  les  princi- 
pales propriétés. 


HYDRATE  DE  POTASSE.  KO, HO. 

Équiv.  = 700,00  ou  5G. 

Propriétés.  — La  potasse  hydratée,  appelée  ordinairement 
potasse  caustigur,  est  blanche,  caustique,  très-alcaline,  onctueuse 
au  toucher;  elle  attaque  la  peau  et  un  grand  nombre  d'autres 
substances  organiques,  en  développant  promplcmcnl  une  odeur 
particulière  qui  est  celle  de  la  lessive.  Elle  décompose  ou  dissout 
la  plupart  des  substances  animales,  telles  que  les  poils,  la  soie, 
etc.  ; elle  saponifie  les  corps  gras. 

La  potasse  entre  en  fusion  au-dessous  du  rouge,  et  se  volatilise 
ensuite  en  produisant  des  vapeurs  blanches. 

L’hvdratc  de  potasse  jouit  d’une  grande  affinité  pour  l’eau  ; 
expose  à l’air,  il  en  attire  l’humidité,  et  tombe  en  déliques- 

C6I1CG. 

Il  se  combine  avec  l'eau  en  produisant  un  dégagement  de  cha- 
leur qui  peut  dépasser  100°  ; il  se  forme  ainsi  un  nouvel  hydrate 
qui  a pour  formule  KO,5HO.  Cet  hydrate  peut  cristalliser  en 
rhomboèdres  pointus,  dont  les  arêtes  sont  ordinairement  rem- 
placées par  des  faces.  Ces  cristaux,  placés  dans  le  vide,  perdent 
de  l’eau,  et  deviennent  (KOs, 3110)  (M.  \N  aller). 

L’hydrate  de  potasse  cristallisé  ne  développe  pas  de  chaleur 
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en  se  dissolvant  dans  l’eau;  il  produit  au  contraire  du  froid, 
surtout  lorsqu’on  le  mélange  avec  de  la  neigé. 

Les  hydrates  précédents  sont  ramenés  par  la  chaleur  rouge  à 
l’état  de  potasse  monohydratée  1(0,110. 

On  trouve  souvent  dans  le  commerce  de  la  potasse  solide  qui 
contient  jusqu’à  50  pour  1 00  de  son  poids  d’eau  : pour  détermi- 
ner la  proportion  d’eau  que  renferme  cet  hydrate,  il  suffit  de 
le  fondre  au  rouge  sombre  dans  un  creuset  d’argent;  l’excès 
d’eau  se  dégage,  et  la  perte  de  poids  indique  approximativement 
la  quantité  d’eau  contenue  dans  la  potasse  en  plus  du  dernier 
équivalent. 

On  constate  la  présence  du  dernier  équivalent  d’eau  que  la 
chaleur  ne  peut  dégager,  en  chauffant  la  potasse  avec  des  acides 
anhydres,  tels  que  les  acides  borique,  silicique,  carbonique,  qui 
forment  des  sels  de  potasse  anhydres  et  éliminent  l’équivalent 
d’eau. 

La  potasse  dissout  l’alumine  et  la  silice,  attaque  le  verre  et  la 
porcelaine;  aussi  ne  faut-il  jamais  concentrer  la  potasse  dans 
des  vases  de  verre  ou  de  porcelaine;  cette  opération  doit  être 
faite  dans  des  capsules  d’argent. 

L’oxygène  est  absorbé  par  la  potasse  en  fusion,  et  produit  du 
peroxyde  de  potassium,  qui  contient  toujours  un  excès  de 
potasse. 

L’hydrogène_  et  l’azote  sont  sans  action  sur  la  potasse. 

Lorsqu’on  fait  passer  un  courant  de  chlore  sur  des  fragments 
de  potasse  légèrement  chauffés, lechlore  se  substitue  à l’oxygène 
pour  former  du  chlorure  de  potassium,  et  il  se  dégage  de  l’oxygène 
et  de  l’eau.  L’action  du  chlore  sur  la  potasse  en  dissolution  dans 
l’eau  sera  décrite  en  parlant  du  chlorate  et  de  l’hypochlorite  de 
potasse. 

Le  soufre  agit  sur  l’hydrate  de  potasse  pour  produire  du  sul- 
fure de  potassium  ; l’oxygène  de  la  potasse  se  combine  avec  une 
partie  du  soufre,  et  forme,  selon  la  température,  de  l’acide  sul- 
furique ou  de  l’acide  hvposulfureux  ; en  opérant  à une  tempé- 
rature qui  ne  dépasse  pas  200°,  on  obtient  un  mélange  d’hypo- 
_C2  P°*asse  e*  de  pentasulfure  de  potassium  : 3KO  -|-  t2S 
=ir  ?2’jK^  2KS8i  si  la  réaction  se  fait  au  rouge,  il  se  forme  du 
16S  6 SO^LO + 3pg5USsi  du  Pentasulfure  de  potassium  : 41(0  -f- 

Le  phosphore,  en  agissant  sur  la  potasse,  forme  de  l’hypophos- 
pnde  de  potasse  et  du  phosphure  de  potassium,  qui  est  décom- 

ment^nnammal)le°nne  dU  gaZ  hydr0Sène  Ph°sphoré  spontanê- 

Le  caibone  décompose  l’hydrate  de  potasse  sous  l’influence  de 
a îaieui  ; il  se  dégagé  de  1 oxyde  'de  carbone  et  du  potassium. 

Jn  assez  grand  nombre  de  métaux  peuvent  aussi  décomposer 
a potasse,  absorber  son  oxygène  et  éliminer  le  potassium.  C’est 
sui  celte  propriété  qu’est  fondé  le  procédé  de  préparation  dn 
potassium  avec  ta  potasse  et  le  fer. 

Préparation. — On  relire  la  potasse  du  carbonate  de  Dotasse  • 
ce  sel  peut  être  obtenu  par  plusieurs  méthodes.  " ’ 


TOTASSE. 

Les  cendres  des  végétaux  contiennent  différents  sels  dépotasse, 
et  principalement  du  carbonate  de  potasse.  En  traitant  les  cen- 
dres par  1 eau,  on  enlève  presque  toute  la  potasse  combinée 
avec  les  acides  carbonique,  sulfurique,  chlorhydrique  et  silici- 
que;et  le  résidu  insoluble  se  compose  principalement  de  silice, 
de  phosphate  et  de  carbonate  de  chaux. 

Les  liqueurs  évaporées  à sec  donnent  un  résidu  qui  porte  le 
nom  de  potasse  calcinée  ou  de  salin. 

Les  parties  solubles  des  différentes  cendres  varient  beaucoup 
avec  les  essences  de  bois,  comme  l'indique  le  tableau  suivant  : 


CIIÊXE. 

TILLEUL 

BOllI.ElU. 

SJPiï. 

M. 

Potasse  avec  plus  ou 
moins  de  soucie.  . . . 

64,1 

60,24 

79,5 

65,4 

57,00 

Acide  carbonique 

24,0 

27,42 

17,0 

30,2 

20,75 

Acide  sulfurique 

8,1 

7,53 

2,3 

3,1 

12,00 

Acide  chlorhydrique. . 

0,1 

1,80 

0,2 

0,3 

6,60 

Acide  silicique 

0,2 

1,61 

1,0 

1,0 

1,33 

(M.  Bei  thier.) 


Pour  retirer  le  carbonate  de  potasse  du  salin,  on  fait  dissou- 
dre la  masse  dans  Peau  bouillante,  et  on  évapore  la  liqueur 
jusqu’à  ce  qu’elle  cristallise  : les  sels  étrangers  se  déposent  en 
premier  lieu,  tandis  que  le  carbonate  de  potasse  reste  dans  les 
eaux-mères. 

On  prépare  encore  le  carbonate  de  potasse  en  brûlant  un  mé- 
lange de  2 parties  de  bitartrate  de  potasse  et  I partie  d’azotate 
de  potasse  pur  dans  une  capsule  de  fer;  ou  bien  en  calcinant 
le  bicarbonate  de  potasse.  (Voy.  Carbonate  de  potasse.) 

On  retire  la  potasse  du  carbonate  de  potasse  en  le  soumettant 
à l’action  de  l’hydrate  de  chaux,  qui  décompose  le  carbonate  de 
potasse,  à cause  de  l’insolubilité  du  carbonate  de  chaux.  (Loi  de 
Berthollct.)  11  se  forme  donc  du  carbonate  de  chaux  et  il  reste 
de  la  potasse  libre.  Ou  fait  dissoudre  ordinairement  une  partie 
de  carbonate  de  potasse  dans  10  à 12  parties  d’eau,  on  introduit 
celle  dissolution  dans  un  vase  de  fer,  on  la  porte  à l’ébullition 
et  l’on  y ajoute  une  bouillie  liquide  d’hydrate  de  chaux  : le  car- 
bonate dé  potasse  exige  pour  sa  décomposition  à peu  près  son 
propre  poids  de  chaux. 

On  doit  ajouter  la  chaux  avec  assez  de  lenteur  pour  ne  pas  ar- 
rêter l’ébullition,  qui  facilite  le  dépôt  du  carbonate  de  chaux. 

Pour  s’assurer  que  le  carbonate  de  potasse  a été  complète- 
ment décomposé,  on  prend  avec  une  pipette  une  certaine  quan- 
tité de  la  liqueur  qu’on  laisse  reposer  ; on  ajoute  de  l’acide  azo- 
tique à la  liqueur  décantée  ; elle  ne  doit  plus  faire  effervescence 
lorsque  tout  le  carbonate  de  potasse  a été  décomposé,  et  surtout 
elle  ne  doit  plus  précipiter  l’eau  de  chaux.  , 

La  quantité  d’eau  à employer  dans  la  préparation  de  la  po- 


POTASSE. 


49 


tasse  doit  être  déterminée  avec  soin.  Les  meilleures  proportions 
sont  7 parties  d’eau  pour  1 partie  de  carbonate  de  potasse.  Si 
l’on  n’employait  que  4 parties  d’eau,  la  chaux  n’enlèverait  pas 
une  trace  d’acide  carbonique  au  carbonate  de  potasse  ; dans  des 
liqueurs  concentrées,  c'est  la  potasse,  au  contraire,  qui  décom- 
pose le  carbonate  de  chaux  (M.  Liebig). 

Dès  que  la  décomposition  du  carbonate  est  opérée,  on  laisse 
refroidir  la  liqueur  à l’abri  de  l’air,  on  la  décante  lorsqu’elle 
est  claire,  et  on  l’évapore  dans  une  bassine  de  fonte  ou  mieux 
d’argent.  Lorsque  l’ hydrate  de  potasse  est  en  fusion,  on  le  coule 
sur  une  plaque  de  fonte,  ou  dans  des  moules  cylindriques  for- 
més de  deux  parties  pouvant  se  séparer  l’une  de  l’autre,  ce  qui 
permet  de  retirer  la  potasse  devenue  solide. 

Si  le  carbonate  de  potasse  employé  dans  cette  préparation  est 
pur,  la  potasse  que  l’on  en  retire  est  également  pure;  du  moins, 
elle  ne  peut  contenir  qu’une  très-petite  quantité  de  carbonate 
de  potasse  produite  pendant  l’évaporation,  aux  dépens  de  l’a- 
cide carbonique  de  l’air.  Mais  si  l’on  a employé  du  carbonate  de 
potasse  du  commerce,  lapotasse  contient  toujours  des  chlorures, 
des  sulfates,  des  carbonates  : on  la  nomme  potasse  à la  chaux. 

Pour  la  purifier,  on  a recours  à l’alcool,  qui  ne  dissout  que 
la  potasse  hydratée  et  précipite  les  sels  étrangers. 

On  prépare  la  potasse  pure  en  évaporant  lapotasse  à la  chaux 
jusqu’à  consistance  de  miel;  on  y ajoute  une  quantité  d’alcool 
à 33°  qui  représente  environ  1/3  du  poids  primitif  de  la  potasse  : 
on  remue  le  mélange,  on  le  fait  bouillir  pendant  quelques  mi- 
nutes et  on  l’introduit  dans  un  flacon  bouché  à l’émeri. 

La  liqueur,  abandonnée  au  repos,  se  divise  en  trois  couches  : 
la  couche  inférieure  est  formée  de  sulfates  de  potasse  et  de 
chaux  anhydres;  au-dessus  se  trouve  une  dissolution  aqueuse  de 
sulfate,  de'carbonate  et  de  chlorure  potassiques;  la  couche  su- 
périeure est  une  dissolution  alcoolique  de  potasse.  On  dé- 
cante cette  dernière  dissolution,  on  la  soumet  à la  distillation 
pour  retirer  les  deux  tiers  environ  de  l’alcool  qu’elle  contient, 
et  on  l’évapore  ensuite  rapidement  dans  une  capsule  d’argent. 

La  potasse  ainsi  préparée  se  nomme  potasse  à l’alcool;  elle  est 
presque  pure  et  ne  contient  ordinairement  que  des  traces  de 
chlorure. 


Usages  de  la  poianse.  — La  potasse  hydratée  est  un  réactif 
précieux;  elle  sert  à la  préparation  d’un  grand  nombre  d’oxy- 
des. Elle  est  employée  pour  attaquer  par  \oie  sèche  les  silicates 
et  les  rendre  solubles  dans  les  acides.  Elle  sert  en  médecine  à 
cautériser  les  chairs,  ce  qui  l’a  fait  nommer  pierre  à cautère.  On 
1 emploie  dans  la  fabrication  des  savons,  des  verres,  etc. 

État  naturel  de  la  potasse.  — La  potasse  est  très-répandue 
dans  la  nature  ; combinée  à la  silice,  elle  entre  dans  la  compo- 
sition du  feldspath  et  du  mica,  et  par  conséquent  dans  celle  de 
toutes  les  roches  granitiques  qui  ont  ces  minéraux  pour  prin- 
cipes constitutifs.  Tous  les  produits  de  désagrégation  de  ces 
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roches,  et  notamment  la  terre  arable,  en  contiennent  des  quan- 
tités notables;  c’est  elle  qui  sature  en  partie  les  acides  des  végé- 
taux, et  forme  différents  sels  organiques  qui,  par  la  calcination, 
produisent  le  carbonate  de  potasse  que  Ton  retrouve  dans  les 
cendres. 


CARACTÈRES  DISTINCTIFS  DES  SF.LS  DE  POTASSE. 


Les  précipités  que  forment  les  sels  de  potasse  avec  les  diffé- 
rents réactifs  sont  tous  solubles  dans  une  grande  quantité  d’eau  ; 
aussi  doit-on  toujours  essayer  l’action  des  réactifs  sur  les  sels  de 
potasse  en  opérant  sur  des  liqueurs  concentrées. 

Les  sels  de  potasse  se  reconnaissent  au  moyen  des  réactifs  sui- 
vants : 

Acide  tarlrique.  — Précipité  blanc,  cristallin,  de  bitartrale  de 
potasse  (crème  de  tartre),  si  l’acide  tartrique  est  employé  en 
excès  et  en  dissolution  concentrée. 

(*)  Acides  chlorique  et  perchlorique.  — Précipité  blanc  cristallin. 

Acide  hydrofluosilicique.  — Précipité  blanc  gélatineux. 

(*)  Acide  picrique.  — Précipité  jaune  cristallin. 

(*)  Sulfate  d'alumine.  — Précipité  blanc  formé  de  petits  cris- 
taux octaédriques  d’alun. 

Birhlorure  de  platine.  — Précipité  jaune  de  chlorure  double  de 
platine  et  de  potassium. 

Au  chalumeau,  les  sels  de  potasse,  et  principalement  le  chlo- 
rure, l’azotate,  le  carbonate,  colorent  la  flamme  en  violet  très- 

pâle.  ....  i j- 

Les  sels  de  potasse  ne  forment  pas  de  précipités  dans  les  dis- 
solutions des  carbonates  alcalins,  des  sulfures  et  du  cyanofer- 
rure  de  potassium. 


(*)  CHLORURE  DE  POTASSIUM.  Cllv. 

Équiv.  = 932,50  ou  7i,G. 

Le  chlorure  de  potassium  cristallise  en  cubes  ou  en  prismes 
rectangulaires  qui  sont  toujours  anhydres.  Exposé  à la  tempéra- 
ture d’un  rouge  brun,  il  entre  en  fusion  et  se  volatilise  ensuite. 

Sa  saveur  est  salée  et  amère.  La  solubilité  du  chlorure  de  po- 
tassium dans  l’eau  augmente  proportionnellement  à la  tempé- 
rature : 100  parties  d'eau  à la  température  de  0°  dissolvent  19,2 
de  chlorure  de  potassium.  La  même  quantité  d eau  à la  tempé- 
rature de  100°, « en  dissout  59,3. 

Le  chlorure  de  potassium  s’unit  à 1 acide  sulfurique  anhydre. 
Cette  combinaison,  qui  a pour  formule  2S03,CIK,  est  décompo- 
sée nar  l’eau  en  acide  chlorhydrique  et  en  bisulfate  de  potasse  : 
2SO’  C1K  -I-  2110  = C1H  -j-  2S03,K0,H0  (M.  H.  ltose). 

I e chlorure  de  potassium  produit,  quand  on  le  dissout  dans 
l’eau,  un  abaissement  de  température  assez  considérable. 

On  peut  en  faire  un  mélange  réfrigérant.  En  cOet,  50  gi.  de  ce 
sel  placés  dans  un  vase  en  verre  avec  200  gr.  d eau,  produisent 


CHLORURE  DE  POTASSIUM. 


51 


abaissement  de  température  de  if0, 4 ; et  comme  le  chlorure  de 
sodium  ne  donne  dans  les  mêmes  conditions  qu’un  abaissement 
de  t°,9,  celte  différence  permet,  à l’aide  d’un  thermomètre,  de 
déterminer  d’une  manière  suffisamment  exacte  la  proportion 
dans  laquelle  ces  deux  sels  sont  mélangés  (Gav-Lussac). 

Préparation.  — État  naturel.  — Usages.  — On  produit 
le  chlorure  de  potassium  en  unissant  directement  le  chlore  au 
potassium  ou  en  faisant  passer  du  chlore  sur  l’hydrate  de  potasse 
solide  et  légèrement  chauffé;  le  chlore  dans  ce  cas  se  substitue 
à l’oxygène  de  la  potasse. 

On  prépare  encore  le  chlorure  de  potassium  en  saturant  la 
potasse  libre  ou  carbonatée  par  l’acide  chlorhydrique  : 

CO-, KO  + Cl  H = C02  + HO  + C1K. 

Le  chlorure  de  potassium  se  trouve  en  abondance  dans  les 
eaux  qui  proviennent  du  raffinage  du  salpêtre,  dans  les  cendres 
des  varechs  et  dans  presque  tous  les  végétaux.  On  l’obtient 
comme  produit  secondaire  dans  les  savonneries,  par  suite  de  la 
transformation  des  savons  de  potasse  en  savons  de  soude  par 
l’action  du  sel  marin  sur  les  savons  de  potasse. 

Le  chlorure  de  potassium  sert  à fabriquer  l’alun  et  à trans- 
former par  double  décomposition  certains  sels  de  soude  en  sels 
de  potasse.  On  pourrait  le  faire  servir  à la  préparation  du  car- 
bonate de  potasse  en  le  traitant  comme  le  sel  marin  qu’on  veut 
transformer  en  carbonate  de  soude.  (Voy.  Soude  artificielle.) 

(*)  BROMURE  DE  POTASSIUM.  Bl'K. 

Équivalent  = 1 487,5  ou  119. 

Le  bromure  de  potassium  est  incolore,  très-soluble  dans  l’eau  , 
mais  plus  soluble  à chaud  qu’à  froid  ; il  cristallise,  comme  le 
chlorure  de  potassium,  en  cubes  ou  en  prismes  rectangulaires. 
Ses  cristaux  décrépitent  quand  on  les  chauffe,  et  entrent  en- 
suite en  fusion  sans  se  décomposer. 

En  se  dissolvant  dans  l’eau,  il  produit  aussi  un  abaissement 
sensible  de  température. 

Le  bromure  de  potassium  peut  se  combiner  avec  un  et  même 
deux  équivalents  de  brome  pour  former  des  composés  repré- 
sentés par  les  formules  suivantes  : Br2 K — Br8K.  Ces  composés 
sont  de  couleur  brune,  peu  stables,  et  dégagent  du  brome  sous 
les  influences  les  plus  faibles. 

On  prépare  le  bromure  de  potassium  en  dissolvant  le  brome 
dans  la  potasse.  Il  se  forme  du  bromure  et  du  bromate  de  po- 
tasse : la  liqueur  est  évaporée  à sec,  et  le  résidu  est  calciné 
jusqu’à  ce  qu’il  ne  dégage  plus  d’oxygène  : cette  calcination 
transforme  le  bromate  en  bromure. 
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(*)  IODUBE  DE  POTASSIUM.  IK. 

Équivalent  = 2075,0  ou  106. 

Ce  corps  cristallise  en  cubes  incolores  ; sa  saveur  est  piquante 
et  désagréable. 

Il  est  décomposé  parle  clilore  comme  tous  les  autres  iodures, 
en  laissant  déposer  de  l’iode  qu’on  peut  reconnaître  facilement 
à la  propriété  que  possède  ce  métalloïde  de  décolorer  l’amidon 
en  bleu  foncé,  ou  le  sulfure  de  carbone  en  rose  ou  en  violet. 
Un  excès  de  chlore,  en  présence  d’une  grande  quantité  d’eau, 
fait  disparaître  le  dépôt  d’iode,  l’eau  est  décomposée,  il  se 
forme  de  l’acide  chlorhydrique  et  de  l’acide  iodique. 

L’iodure  de  potassium  est  déliquescent.  11  produit  un  abaisse- 
ment considérable  de  température  en  se  dissolvant  dans  l’eau. 
L’alcool  peut  aussi  dissoudre  l’iodure  de  potassium,  mais  en 
proportion  beaucoup  moindre  que  l’eau. 

L’iodure  de  potassium  est  fusible  au-dessous  de  la  chaleur 
rouge,  et  répand  des  fumées  épaisses  à une  température  plus 
élevée  ; il  présente,  près  de  la  fusion,  une  masse  cristalline  et 
nacrée,  qui  possède  une  réaction  alcaline. 

L’iode  forme  en  se  dissolvant  dans  l’iodure  de  potassium  une 
dissolution  brune,  qui  représente,  selon  quelques  chimistes,  un 
bi-iodure  ou  un  tri-iodure  de  potassium.  Ces  corps  sont  peu 
connus,  leur  étude  exige  de  nouvelles  recherches. 

Préparation.  — L’iodure  de  potassium  se  prépare  ordinai- 
rement en  dissolvant  l'iode  dans  la  potasse.  11  se  forme  ainsi  un 
mélange  d’iodure  de  potassium  et  d’iodale  de  potasse. 

cl  + 6 KO  = I05,K0  + 51K. 

La  dissolution  de  ces  deux  sels  est  évaporée  a siccité,  et  le 
résidu  est  chauffé  à une  température  rouge,  qui  décompose 
l’iodale  en  oxygène  et  en  iodurc  de  potassium.  Pour  empêcher 
que  le  résidu  ne  contienne  de  la  potasse  libre  et  ne  laisse  dé- 
gager de  l’iode,  on  peut  ajouter  un  peu  de  charbon  au  mélange 
d’iodure  et  d’iodale  ; on  reprend  le  résidu  par  de  l’eau  ou 
mieux  par  de  l’alcool  à 95°  centésimaux,  qui  dissout  1 îodure  ; 
on  filtre  ensuite  la  dissolution  avant  de  l’évaporer. 

Usage».  — L’iodure  de  potassium,  appelé  autrefois  hydriodale 
de  potasse,  est  employé  en  médecine,  particulièrement  dans  le 
traitement  des  goitres  et  des  maladies  scrofuleuses.  11  sert  aussi 
en  photographie. 


(*)  CYANURE  DE  rOTASSIUM.  Cj’K. 

Équivalent  = 8 1 2,5  ou  65. 

1 e cvanure  de  potassium  est  une  des  substances  les  plus  véné- 
neuses que  l’on  connaisse.  Il  cristal  lisse  en  cubes  ou  en  cristaux 
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dérivant  du  cube,  comme  le  chlorure  de  potassium  avec  lequel 
il  est  isomorphe;  ses  cristaux  sont  toujours  anhydres. 

Le  cyanure  de  potassium  répand  à l’air  une  légère  odeur  prus- 
sique,  due  à la  décomposition  lente  que  l’humidité  et  l’acide 
carbonique  de  l’air  lui  font  éprouver.  11  supporte  une  tempéra- 
ture rouge  sans  se  décomposer,  et  peut  éprouver  la  fusion  ignée. 
Cependant,  sous  l'influence  d’une  chaleur  blanche  longtemps 
soutenue, le  cyanure  de  potassium  laisse  dégager  de  l’azote  et 
se  décompose.  Le  résidu  de  cette  calcination  paraît  être  un  car- 
bure de  potassium;  il  produit  en  effet  avec  l’eau  un  dégagement 
d’hydrogène  et  de  la  potasse  caustique. 

Le  cyanure  de  potassium  possède  une  réaction  fortement 
alcaline.  Il  est  très-soluble  dans  l’eau,  presque  insoluble  dans 
l’alcool  anhydre  : aussi  ce  dernier  liquide  précipite-t-il  le  cya- 
nure de  potassium  d’une  dissolution  aqueuse  concentrée.  L’al- 
cool à 78  centièmes  en  dissout  une  petite  quantité,  et  sa  faculté 
dissolvante  augmente  à mesure  qu’on  l’étend  d’eau. 

La  dissolution  aqueuse  du  cyanure  de  potassium,  abandonnée 
à elle-même  dans  un  vase  ouvert,  se  décompose  peu  à peu, 
laisse  dégager  de  l’acide  cyanhydrique,  et  finit  par  se  convertir 
complètement  en  carbonate  de  potasse  KCy  -)-  HO  -j-  CO2  = 
Cy,H  -+-  CO2, KO.  Lorsqu’on  fait  bouillir  cette  dissolution,  elle  se 
change  lentement  en  ammoniaque  et  en  formiate  de  potasse  : 
IvC2Az  -f-  4HO  = Azlî3  -f-  C2H03,K0  (Pelouze). 

Le  cyanure  de  potassium,  soumis  à l’influence  des  corps  oxy- 
dants, se  transforme  en  cyanate  de  potasse,  KCv  -1-  2PbO  = 
CyO,KO  f 2Pb.  ‘ 

. 11  réduit  par  la  voie  sèche  un  grand  nombre  d’oxydes  métal- 
liques; c’est  un  des  agents  de  réduction  les  plus  puissants  que 
possède  la  chimie. 

Le  cyanure  de  potassium  peut  dissoudre  la  plupart  des  oxydes 
et  des  cyanures  métalliques  en  formant  des  cyanures  doubles. 
Cette  propriété  est  utilisée  pour  l’application  des  métaux  par 
voie  electro-chimique. 

Le  cyanure  de  potassium  est  quelquefois  employé  en  méde- 
cine, au  lieu  d’acide  cyanhydrique.  Ses  propriétés  toxiques  en 
tont  un  médicament  très-actif,  qu’on  doit  toujours  employer 
avec  prudence. 


Préparation.  — Le  cyanure  de  potassium  s’obtient  en  cal- 
cinant au  rouge  le  cyanoferrure  de  potassium  dans  une  cornue 
ne  porcelaine  ou  de  grès.  La  réaction  peut  être  représentée 
ainsi  : K2Cy»Fe  = 2CyR  + FeC2  -f  Az.  Tantôt  le  cyanure  de  po- 
assium  qui  se  forme  dans  cette  décomposition  est  disséminé 
aans  la  masse  de  carbure  de  fer  FeC2  produit  par  la  décompo- 
sition du  cyanoferrure  ; tantôt  il  se  réunit  au  fond  de  la  cornue, 
ou  on  Je  trouve,  après  le  refroidissement,  sous  la  forme  d’une 
masse  blanche  cristallisée.  Lorsque  le  cyanure  de  potassium  est 
mélangé  au  carbure  de  fer,  on  traite  la  masse  par  l’eau,  qui 
dissout  le  cyanure  alcalin,  et  laisse  le  carbure  de  fer  insoluble; 
la  liqueur  est  alors  évaporée  à sec. 
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On  a proposé,  pour  éviter  de  perdre  le  cyanogène  uni  au  fer 
dans  le  cyanoferrure  de  potassium,  de  calciner  ce  composé  avec 
du  carbonate  de  potasse.  On  peut  fondre  dans  un  creuset  cou- 
vert un  mélange  de  8 parties  de  cyanoferrure  de  potassium, 
3 parties  de  tartre  grillé  et  1 partie  de  charbon.  La  matière, 
refroidie  et  traitée  par  l’eau  , cède  à ce  liquide  une  quantité 
considérable  de  cyanure  de  potassium.  L'addition  du  charbon  a 
pour  but  d’empêcher  la  formation  du  cyanate  de  potasse. 


(*)  SULFURES  DE  POTASSIUM. 

Le  potassium  peut,  en  s’unissant  au  soufre,  former  les  com- 
posés suivants  : 

KS  ; — KS2  ; — KS3  ; - KS3  \ ; - KS^  ; — KS*  i ; - KS3. 

Le  premier  se  combine  avec  l’acide  sulfbydrique,  et  donne 
un  sulfhydrate  de  sulfure  de  potassium,  HS,KS  : les  caractères 
généraux  des  sulfures  et  des  sulfhydrates  de  sulfures  qui  ont 
été  donnés  précédemment,  sont  applicables  aux  combinaisons 
du  soufre  et  du  potassium,  et  nous  dispensent  de  décrire  en  par- 
ticulier ces  différents  composés.  Le  monosulfure  de  potassium  KS 
et  le  sulfhydrate  de  sulfure  HS,KS  sont  employés  comme  réac- 
tifs. 

Le  pentasulfure  de  potassium  KS5  peut  être  obtenu  en  chauf- 
fant au  rouge  sombre  du  monosulfure  de  potassium  avec  un 
excès  de  soufre. 

Ce  sulfure  est  solide;  sa  couleur  est  brune;  il  est  déliques- 
cent, très-soluble  dans  l’eau  et  dans  l’alcool.  11  absorbe  l’oxy- 
gène de  l’air,  et  se  transforme  en  liyposulfite  en  donnant  un 
dépôt  de  soufre.  C’est  ce  polysulfure  qui  entre  dans  la  compo- 
sition du  foie  de  soufre  employé  en  médecine,  pour  préparer  les 
bains  de  Baréges  artificiels. 

(*)  Pyrophore  de  Gay-Lussae. 

Lorsqu'on  décompose  le  sulfate  de  potasse  par  un  excès  con- 
sidérable de  charbon  divisé,  on  obtient  une  substance  noire 
d’une  excessive  combustibilité,  que  l’on  nomme  pyrophore  de 
Gay-Lussac.  . 

Pour  le  préparer,  on  mêle  intimement  27,3  parties  de  sulfate 
neutre  de  potasse  avec  15  parties  de  noir  de  fumée  préalable- 
ment calciné.  On  introduit  ce  mélange  dans  une  cornue  degrés 
à laquelle  on  adapte  un  tube  recourbé  avant  une  branche  ver- 
ticale longue  de  plus  de  80  centimètres;  l’extrémité  de  ce  tube 
plonge  dans  un  verre  à demi  rempli  de  mercure.  La  cornue  est 
exposée  è une  température  qu'on  élève  graduellement  jusqu’au 
rouge  vif.  11  se  dégage  des  gaz  formés  d’oxyde  de  carbone  et 
d’acide  carbonique.  On  juge  que  l’opération  est  terminée,  quand 
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ces  gaz  cessent  de  se  dégager,  malgré  l’intensité  de  la  chaleur. 
La  cornue  étant  alors  abandonnée  dans  le  fourneau  qui  se  re- 
froidit lentement,  le  mercure  remonte  dans  le  tube  et  s’y  main- 
tient bientôt  stationnaire.  Lorsque  la  cornue  est  tout  à fait  re- 
froidie, on  introduit  le  pyrophore  dans  un  flacon  bien  sec  en  y 
faisant  entrer  le  col  de  la  cornue.  On  bouche  rapidement  le 
flacon  avec  un  bouchon  de  liège  fermant  hermétiquement. 

Le  corps  ainsi  préparé  est  très-pyrophorique.  La  plus  petite 
quantité  projetée  dans  l’air  y brûle  avec  un  éclat  extraordinaire. 
Cette  combustibilité  est  telle  qu’on  pourrait  être  tenté  de  l’attri- 
buer à du  potassium  disséminé  dans  la  masse  charbonneuse; 
mais  le  pyrophore  traité  par  l’eau  ne  dégage  pas  d’hydrogène, 
ce  qui  prouve  qu’il  ne  contient  pas  de  potassium  libre.  On  doit 
le  considérer  comme  un  mélange  intime  de  polysulfure  de  po- 
tassium, de  potasse  anhydre  et  de  charbon  ; sa  grande  combus- 
tibilité est  due  à la  température  élevée  que  produisent  le  sulfure 
de  potassium  en  s’oxydant  et  la  potasse  anhydre  en  s’hydratant 
à l’air  ; de  plus,  la  masse,  qui  est  légère  et  poreuse,  condense 
de  l’air j sa  température  s’élève  bientôt  assez  pour  que  le  char- 
bon très-divisé  qu’elle  renferme  s’enflamme  avec  vivacité  ; le 
seul  gaz  qui  se  produise  dans  cette  combustion  est  l’acide  carbo- 
nique ; le  sulfure  de  potassium  absorbe  l’oxygène  et  régénère  le 
sulfate  de  potasse. 


(*)  PYROPHORE  DE  HOMBERGa 

On  obtient  encore  une  substance  pyrophorique  en  calcinant 
75  grammes  d’alun  de  potasse  desséché  avec  4 grammes  de  noir 
de  tumée  ou  avec  un  excès  de  sucre,  d’amidon,  etc.  Ce  pyro- 
phore  est  loin  _ d être  aussi  combustible  que  le  précédent.  On 
doit  le  considérer  comme  formé  de  polysulfure  de  potassium, 
de  potasse  anhydre,  d alumine  et  de  charbon.  11  produit  en  brû- 
lant non-seulement  de  l’acide  carbonique,  mais  encore  de  l’a- 
cide sulfureux,  dont  la  formation  est  facile  à expliquer,  puis-* 
que,  à une  température  élevée,  l’alumine  ne  peut  s’unir  ni  à 
cet  acide  ni  à 1 acide  sulfurique  ; l’acide  sulfurique  libre  est 
c onc  décomposé  par  le  charbon  et  donne  de  l’acide  sulfureux. 


AZOTATE  DE  POTASSE.  Az05,K0. 

Équiv.  = 12Gi,25  ou  101,14. 

azotate  de  potasse,  également  connu  sous 
i f • S i m r,ep se  nitre,  salpêtre , nitrate  de  potasse,  est  inco- 
nn’,in, °re;  d une  saveur  d'abord  fraîche,  mais  bientôt  pi- 
ü,.,  e.e  arr?ue  > ses  C1’istaux  sont  très-friables.  Lorsqu’on  les 
scne  quelque  temps  dans  la  main,  ils  se  brisent  en  faisant 
entendre  un  loger  bruit. 

(]e  potasse  est  toujours  anhydre,  même  lorsqu’il  cris- 
ise  a de  basses  températures  ; mais  ses  cristaux  retiennent 
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ordinairement  une  petite  quantité  d’eau  interposée.  Sa  densité 
est  1,933.  11  cristallise  en  longs  prismes  droits  à base  rhombe, 
qui  sont  souvent  cannelés,  et  présentent  des  cavités  longitudi- 
nales dans  leur  intérieur. 

Le  nilre  est  inaltérable  dans  les  circonstances  atmosphériques 
ordinaires  ; il  ne  devient  déliquescent  que  dans  un  air  presque 
saturé  d humidité. 

Il  entre  en  fusion  vers  300°,  et  donne  par  le  refroidissement 
une  masse  blanche,  opaque,  à cassure  vitreuse,  connue  autre- 
fois sous  le  nom  de  cristal  minéral.  Cette  masse  se  pulvérise  plus 
facilement  que  les  cristaux  de  nitre,  qui  possèdent  toujours  une 
certaine  élasticité. 

L’azotale  de  potasse  chauffé  au  rouge  vif  se  change  d’abord 
en  azotite  de  potasse,  et  perd  le  tiers  de  son  oxygène  : Az05,K0  = 
O2  Az03,K0.  A une  température  blanche,  f’azotite  dégage  de 
l’azote  et  une  nouvelle  quantité  d’oxvgène,  et  laisse  un  résidu 
formé  de  potasse  anhydre  et  de  peroxyde  de  potassium.  Celte 
décomposition  ne  peut  cire  utilisée  pour  préparer  la  potasse 
caustique,  parce  que  tous  les  vases  dans  lesquels  on  calcine  le 
nitre  se  trouvent  attaqués. 

L’azotate  de  potasse  est  à peine  soluble  dans  l’alcool  aHO  cen- 
tièmes, et  tout  à fait  insoluble  dans  l’alcool  absolu.  Sa  solubilité 
dans  l’eau  augmente  rapidement  avec  la  température  : 
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Une  solution  de  nilre,  saturée  à la  température  de  son  ébul- 
lition, contient,  pour  100  parties,  333  parties  de  ce  sel,  et  bout 
à 115°, 9 (M.  Lepage). 

* La  solubilité  du  nitre,  qui  croît  très-vite  avec  la  tempéra- 
ture, permet  de'lc  purifier  avec  la  plus  grande  facilité  et  de 
le  débarrasser  par  cristallisation  des  sels  étrangers  qu'il  peut 

contenir.  ...  , 

Un  mélange  de  nitre  et  de  charbon  brûle  avec  vivacité  quand 
on  le  chauffe,  ou  qu’on  le  louche  avec  un  corps  incandescent.  Le 
charbon  se  transforme  en  acide  carbonique  aux  dépens  de  l'oxy- 
gène de  l'acide  azotique;  une  partie  de  cet  acide  carbonique  se 
dégage  ; le  reste  s’unit  à la  potasse  ; l’azote  devient  libre. 

2(Az05,K0)  + 5C  = 2(COs,KO)  + 2Az  + 3CO*. 

Lorsqu’on  chauffe  le  nitre  avec  une  quantité  de  charbon  plus 
considérable  que  celle  exprimée  par  la  formule  précédente, 
l’acide  carbonique  et  l’azote  sont  mêlés  d’oxyde  de  carbone;  le 
volume  de  gaz  provenant  de  la  combustion  augmente,  mais  en 
même  temps  la  température  produite  au  moment  de  la  com- 
bustion diminue. 


AZOTATE  DE  POTASSE. 


57 


Le  soufre  réagit  aussi  sur  l'azotate  de  potasse  sous  l’influence 
d'une  température  élevée  : Az06,IvO  -{-2S  = S03,K0  -j-  S02+  Az. 

Cette  réaction  se  fait  toujours  avec  un  vif  dégagement  de 
chaleur.  Si  l’azotate  de  potasse  est  en  excès,  le  soufre  se  trans- 
forme entièrement  en  acide  sulfurique,  qui  reste  combiné  avec 
la  potasse. 

On  donne  le  nom  de  poudre  détonante  à.  un  mélange  de  3 par- 
ties de  nitre,  2 de  potasse  et  1 de  soufre.  Lorsqu’on  chauffe  len- 
tement quelques  grammes  de  cette  poudre  dans  une  cuiller  à 
projection,  la  masse  entre  d'abord  en  fusion  et  détone  bientôt 
avec  violence  : la  détonation  est  due  à un  dégagement  instan- 
tané de  gaz. 

Le  fondant  de  Baume  est  un  mélange  de  3 parties  de  nitre,  t de 
soufre  et  I de  sciure  de  bois;  il  a la  propriété  de  déterminer 
la  fusion  de  différents  métaux.  11  agit  ainsi,  non-seulement  à 
cause  du  dégagement  de  chaleur  résultant  de  l’action  réciproque 
des  corps  qu’il  contient,  mais  encore  parce  qu’une  partie  du 
soufre  s’unit  directement  aux  métaux,  et  forme  avec  eux  des 
sulfures  fusibles. 

Les  acides  plus  fixes  que  l’acide  azotique  décomposent  le  nitre 
sous  l’influence  de  la  chaleur,  et  mettent  l’acide  azotique  en  li- 
berté. 

L’argile  elle-même  peut  opérer  cette  décomposition.  Pendant 
longtemps  on  a préparé  l’acide  nitrique  en  décomposant  le  nitre 
par  l’argile. 

Eîtat  naturel  «lu  nitre.  — Le  nitre  est  abondamment  ré- 
pandu dans  la  nature  ; on  le  trouve  principalement  en  Égypte, 
dans  l’Inde,  en  Amérique  et  en  Espagne.  Dans  ces  pays,  le  sal- 
pêtre vient  s’effleurir  à la  surface  du  sol  : on  le  ramasse  avec  de 
longs  balais  que  l’on  nomme  Iwussoirs  ; de  là  le  nom  de  salpêtre  de 
houssage  que  l’on  donne  à cette  espèce  de  salpêtre. 

On  cite  en  France  quelques  localités  qui  produisent  du  nitre  : 
ainsi,  dans  le  département  de  Seine-et-Oise,  à la  Roche  Guyon, 
on  trouve  des  efflorescences  qui  sont  assez  riches  en  salpêtre. 

Ce  sel  vient  cristalliser  à la  surface  des  murs  des  vieux  bâti- 
ments, et  surtout  des  étables;  aussi  le  retire-t-on  souvent  des 
plâtras  de  démolition. 

Quoique  la  France  ne  possède  pas  de  dépôts  riches  en  salpê- 
tre, elle  peut  cependant  en  fournir  une  grande  quantité  ; aussi, 
au  moment  des  guerres  les  plus  actives,  la  production  annuelle 
du  salpêtre  en  France  a t-elle  été  de  1,900,000  kilogrammes  : 

ans  en  fournissait  les  7/20,  la  Touraine  les  2/20,  toutes  les  au- 
ties  piovinces  les  10/20,  et  les  nilrières  artificielles  1/20. 

Extraction  «lu  nitre.  — Un  peut  obtenir  le  nitre  : 

t°  En  transformant  l’azotate  de  soude  en  azotate  de  potasse. 

Pour  préparer  le  nitre  par  cette  méthode,  on  fait  réagir  le 
chlorure  de  potassium  sur  l’gzotate  de  soude.  Les  deux  sels  sont 
î dissous  dans  l’eau  bouillante  ; le  chlorure  de  sodium,  étant  le  sel 
te  moins  soluble  à chaud,  se  précipite  le  premier,  et  l’azotate 
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de  potasse  reste  dans  la  liqueur;  il  s’en  dépose  en  cristaux  par 
le  refroidissement. 

Cette  double  décomposition  ne  se  fait  que  dans  une  liqueur 
bouillante  ; à une  température  plus  basse  l’azotate  de  soude 
cristalliserait  le  premier,  et  le  chlorure  de  potassium  resterait 
en  dissolution. 

2°  Le  salpêtre  peut  se  former  dans  des  nitrières  artificielles. 

On  cherche  à réaliser  dans  ces  nitrières  toutes  les  circon- 
stances qui  paraissent  favorables  à la  production  du  nitre  : des 
matières  végétales  et  animales,  des  sels  alcalins  et  calcaires  s’y 
trouvent  exposés  pendant  longtemps  à l’air  humide. 

Jusqu’à  présent  les  nitrières  artificielles  n’ont  pas  donné  en 
France  des  résultats  satisfaisants;  mais  on  les  exploite  avec  suc- 
cès en  Moravie,  en  Suède  et  en  Prusse. 

3°  En  France,  on  retire  beaucoup  de  nitre  des  matériaux  sal- 
pêtrés,  qui,  indépendamment  du  nitre,  contiennent  des  azotates 
de  chaux  et  de  magnésie.  Les  plâtras  salpêtrés  de  Paris  contien- 
nent environ  o pour  100  d’azotates. 

La  partie  soluble  des  matériaux  salpêtrés  présente  en  général 
la  composition  suivante  : 


Nitre : 26 

Azotate  de  chaux 33 

Azotate  de  magnésie 5 

Sel  marin 5 

Autres  sels 32 


100 

De  plus  les  matériaux  salpêtrés  contiennent  une  quantité  no- 
table d’azotate  d’ammoniaque  (M.  Kuhlmann). 

L’opération  qui  a pour  but  de  transformer  les  azotates  de 
chaux  et  de  magnésie  en  azotate  de  potasse,  porte  le  nom  de 
saturation  des  liqueurs. 

Les  eaux  de  lavage  des  matériaux  salpêtrés,  contenant  des 
azotates  de  chaux  et  de  magnésie,  sont  mélangées  avec  du  car- 
bonate de  potasse,  qui  forme  des  carbonates  de  chaux  et  de  ma- 
gnésie insolubles  et  de  l’azotate  de  potasse  soluble.  Dans  celte 
réaction,  l’azotate  d'ammoniaque  est  aussi  décomposé  en  azotate 
de  potasse  et  en  carbonate  d'ammoniaque  qui  se  dégage  pen- 
dant la  concentration  des  liqueurs. 

Il  esL  souvent  plus  économique  d’employer  du  sulfate  de  po- 
tasse pour  décomposer  les  azotates  de  chaux  et  de  magnésie  ; 
mais  comme  le  sulfalc  de  potasse  n’agirait  pas  sur  l’azotate  de 
magnésie,  ;\  cause  de  la  solubilité  du  sulfate  de  magnésie,  on 
commence  par  transtormcr  l’azotate  de  magnésie  en  azotate  de 
chaux,  en  ajoutant  dans  la  liqueur  un  lait  de  chaux  qui  préci- 
pite ià  magnésie.  La  chaux  réagit  également  sur  l’azotate  d’am- 
moniaque, en  dégage  l’ammoniaque  et  forme  de  l'azotate  de 
chdiUx 

On  emploie  aussi  dans  le  même  but  des  mélanges  de  parties 
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égales  de  sulfate  de  soude  et  de  chlorure  de  potassium. 
Le  sulfate  de  soude  forme  d’abord  du  sulfate  de  chaux  insolu- 
ble et  de  l’azotate  de  soude;  ce  dernier  sel  est  alors  décom- 
posé par  le  chlorure  de  potassium,  donne  du  chlorure  de 
sodium  qui  se  précipite  en  premier  lieu,  et  de  l’azotate  de  po- 
tasse qui  reste  dans  les  eaux-mères  et  que  l’on  retire  par  cris- 
tallisation. 

Lavage  des  matériaux  salpêtrês.  — Pour  laver  facilement  les 
matériaux  salpêtrés,  on  commence  par  les  concasser  et  on  les 
passe  à la  claie  : on  les  mélange  ensuite  avec  des  cendres  ou 
toute  autre  substance  contenant  du  carbonate  de  potasse  destiné 
i à opérer  la  saturation  des  liqueurs. 

On  introduit  les  matériaux  mélangés  et  concassés  dans  des 
tonneaux  défoncés  d’un  côté,  reposant  sur  le  fond  qui  leur  reste 
et  placés  au-dessus  d’une  rigole  nommée  recette. 

On  verse  une  quantité  d’eau  qui  représente  en  volume  la 
moitié  des  substances  solides;  elle  y séjourne  dix  heures; 
après  ce  temps,  on  la  laisse  écouler;  les  plâtras  en  retiennent 
la  moitié. 

Supposons  que  l’on  arrose  de  500  litres  d’eau  1 mètre  cube 
de  plâtras  contenant  40  kilogrammes  de  salpêtre;  on  recueille 
250  litres  d’eau  renfermant  20  kilogrammes  de  salpêtre.  Pour 
retirer  les  20  kilogrammes  restants,  on  verse  250  litres  d’eau 
fraîche  sur  les  matières  salpêtrées;  il  s’écoule  250  litres  d’eau 
contenant  10  kilogrammes  de  salpêtre.  En  continuant  à ajouter 
successivement  250  litres  d’eau  fraîche,  chaque  opération  don- 
nera des  dissolutions  de  plus  en  plus  faibles,  mais  réduira  à 
moitié  la.  quantité  de  salpêtre  retenue  par  les  matières  solides. 
On  s arrête  lorsque  cette  quantité,  devenue  très-faible,  ne  peut 
couvrir  les  trais  d’évaporation  de  l’eau  employée  pour  la  dis- 
soudre. 

„ Les  eau*  de  lavage  ne  sont  pas  assez  riches  en  salpêtre  pour 
etre  soumises  à l’évaporation  ; on  les  fait  passer  sur  de  nouveaux 
matériaux,  en  suivant  la  même  marche  que  précédemment,  et 
t on  n évapore  que  les  eaux  qui  contiennent  14  kilogrammes  de 
salpêtre  par  hectolitre. 

Ces  dernières  eaux  doivent  marquer  environ  12°  à l’aréomè- 
tre : on  procède  alors  à la  cuite. 

Cuite.—  L’évaporation  des  eaux  salpêtrées,  qui  porte  le  nom  de 
cuite,  se  tait  dans  de  grandes  chaudières  de  fonte  ou  de  cuivre. 

Les  liqueurs,  en  se  concentrant,  laissent  déposer  du  carbonate 
üectiaux,  du  sulfate  de  chaux  et  des  matières  animales;  ces  dé- 

ammoniacales  S b°Ues'  Celte  concentration  dégage  des  vapeurs 

Doues.  Les  bouillons  ramènent  les  boues  de  la  circonférence 
a.  chaudière  au  centre  : aussi  peut-on  les  enlever  facilement 
en  plaçant  clans  la  chaudière  à quelque  distance  du  fond,  un 
J (yfy  gg')00* c ans  ^ecIuel  viennent  se  rendre  les  dépôts  insolubles 

Loisquela  liqueur  arrive  à un  certain  degré  de  concentra- 
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ment  où  la  liqueur  marque 
42°  au  pèse-sel  ; ou  doit  pous- 
ser l’évaporation  jusqu’à  45°. 


On  obtient  ainsi  du  salpêtre 
brut  cristallisé  en  petites  ai- 
guilles, qui  porte  le  nom  de 
salpêtre  de  première  cuite. 


A ce  terme  on  arrête  l’éva- 
poration , et  l'on  reconnaît 
qu’elle  a été  conduite  assez 
loin,  quand  une  goutte  de  la 
dissolution  se  solidifie  lors- 
qu’on la  met  sur  un  corps 
froid.  La  liqueur  est  alors 
portée  au  cristallisoir,  et,  au 
moment  où  elle  cristallise,  on 
l’agite  avecdes  râteaux  debois. 


Eig.  Si). 


Ce  traitement  porte  le  nom  de  clairçage.  On  amène  ainsi  le 
salpêtre  à ne  contenir  que  2 millièmes  de  sels  étrangers.  Il  con- 
tient environ  25  centièmes  de  corps  étrangers;  on  le  purifie  en 
le  soumettant  à l’opération  du  raffinage. 

fiïaffinag-e  «lu  salpêtre.  — Pour  raffiner  le  salpêtre,  on  dis- 
sout à chaud  le  sel  brut  dans  son  poids  d’eau;  on  clarifie  la  li- 
queur avec  du  sang  de  bœuf,  qui  forme  des  écumes  que  l’on 
enlève  avec  soin,  et  l’on  fait  cristalliser.  Cette  opération  donne 
le  salpêtre  de  seconde  cuite. 

Ce  salpêtre  n’est  pas  encore  assez  pur  pour  la  fabrication  de  la 
poudre;  on  doit  le  soumettre  à une  troisième  cristallisation,  qui 
donne  le  salpêtre  de  troisième  cuite,  le  seul  qui  soit  employé  pour 
faire  de  la  poudre. 

Dans  la  cristallisation  du  salpêtre,ou  a soin  d’agiter  continuel- 
lement la  dissolution  au  moment  où  elle  cristallise,  afin  que  le 
sel  se  dépose  en  petits  cristaux  qui  se  purifient  plus  facilement 
que  les  gros. 

Pour  enlever  aux  cristaux  de  salpêtre  l’eau-mère  chargée  de 
sels  étrangers  dont  ils  sont  imprégnés,  on  les  traite  par  une  eau 
saturée  d’azotate  de  potasse,  qui  dissout  les  chlorures,  les  sulfa- 
tes, etc.,  et  laisse  le  ni t rc  pur.  Ce  traitement  porte  le  nom  de 
clairçage. 

lissa i <l«*s  salpêtres.  Il  importe  quelquefois  de  connaître 
la  quantité  d’azotate  de  potasse  contenue  dans  un  poids  donné 
de  nitre  brut;  le  moyen  suivant  peut  être  considère  comme  un 
des  meilleurs  : on  fait  brûlera  grammes  d’azotate  de  potasse  pur 
avec  du  charbon;  on  obtient  de  la  sorte  une  quantité  de  car- 
bonate qui  exige  un  certain  volume  d'acide  sulfurique  faible 
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pour  se  transformer  en  sulfate  neutre  de  potasse.  Cette  pre- 
mière expérience  faite,  on  brûle  avec  du  charbon  5 grammes  de 
nitre  brut;  l’azotate  de  potasse  qu’il  contient  se  transformé  en 
carbonate  ; les  chlorures  ne  sont  point  altérés.  On  dissout  ce 
mélange  dans  l’eau,  et  l’on  ajoute  peu  à peu  à la  dissolution, 
colorée  par  quelques  gouttes  de  tournesol,  de  l’acide  sulfurique 
au  même  degré  de  concentration  que  le  précédent;  la  quantité 
d’acide  sulfurique  employée  est  proportionnelle  c\  la  quantité 
de  carbonate  de  potasse  pur  existant  dans  le  mélange,  et,  par 
suite,  au  poids  d’azotate  de  potasse  qui  se  trouvait  dans  le  nitre 
brut.  Le  dosage  du  nitre  pur  se  trouve  ainsi  ramené  à un  essai 
alcalimétrique. 

t*)  Théorie  de  la  nitrification.  — NOUS  avons  dit  que  le 
nitre  se  trouve  tout  formé  dans  les  matériaux  salpôtrés.  On  le 
rencontre  aussi  en  abondance  dans  certains  terrains,  et  il  existe 
dans  plusieurs  plantes,  telles  que  la  bourrache,  la  bu  glose,  la 
pariétaire,  la  ciguë,  le  tabac,  le  soleil,  etc. 

Plusieurs  chimistes  se  sont  occupés  de  la  théorie  de  la  nitrifi- 
cation; elle  laisse  aujourd’hui  peu  d’incertitudes  : nous  présen- 
terons ici  celle  qui  s’accorde  le  mieux  avec  les  observations  de 
fiay-Lussac  et  celles  de  MM.  Liebig  et  Kuhlmann. 

On  sait,  d’après  les  expériences  de  Cavendish,  qu’il  se  forme 
de  l’acide  azotique  lorsqu’un  mélange  d’azote  et  d’oxygène  est 
soumis  à l’influence  d’une  série  d’étincelles  électriques  en  pré- 
sence de  l’eau  ou  d’un  alcali.  Il  se  produit  aussi  de  l’acide  azo- 
tique quand  on  fait  passer  de  l’ammoniaque  et  de  l’oxygène  sur 
de  la  mousse  de  platine  chauffée  au  rouge  sombre  : AzH3  4- 
O3  = Az05,:tl-I0. 

Nous  rappellerons  de  plus  que  Th.  de  Saussure  a démontré 
que,  dans  certains  cas,  les  substances  organiques  en  décomposi- 
lipn  peuvent  agir  comme  la  mousse  de  platine  et  déterminer  des 
réactions  'chimiques  par  leur  seule  présence  : c’est  ainsi  que 
du  fumier,  introduit  dans  un  mélange  d’hydrogène  et  d’oxy- 
gène, détermine  la  combinaison  de  ces  deux  gaz,  et  forme  de 
I eau. 

Les  faits  qui  précèdent  peuvent  rendre  compte  des  princi- 
paux modes  de  production  du  nitre. 

En  ellet,  1 expérience  de  Cavendish  peut  d’abord  expliquer  la 
formation  de  ce  sel  aux  dépens  de  l’oxygcne  et  de  l’azote  de 
1 air;  ces  deux  gaz  se  combinent  sous  l’influence  de  l’électricité 
atmosphérique,  en  présence  des  carbonates  alcalins  et  calcaires, 
pour  former  des  azotates. 

Mais  les  cas  de  formation  du  nitre  en  l’absence  de  toute  sub- 
slance  azolee  sont  les  plus  rares,  et  il  paraît  démontré  que  le 
salpêtre  prend  ordinairement  naissance  lorsque  les  eaux,  tenant 
en  dissolution  ou  en  suspension  des  substances  animales,  séjour- 
nent sur  des  corps  divisés  qui  contiennent  des  carbonates  alca- 
ins  ou  calcaires.  Ce  fait  permet  d’expliquer  aisément  la  pro- 
* uc  l0n  c'u  nitl’e  : l’azote  que  contiennent  les  substances 
il. 
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organiques  se  change  d’abord  en  ammoniaque,  qui,  en  présence 
de  l’air  et  sous  l’influence  des  corps  divisés  et  des  substances 
animales  agissant  comme  la  mousse  de  platine,  est  transformée 
en  acide  azotique;  cet  acide  décompose  les  carbonates  alcalins 
et  calcaires,  et  forme  des  azotates  de  chaux  et  de  potasse. 

I/azotate  d’ammoniaque,  qui  existe  en  petite  quantité  dans 
l’air,  joue  aussi  un  rôle  important  dans  la  nitrification;  les  deux 
éléments  de  ce  sel  peuvent  concourir  à la  formation  du  nitre. 
En  effet,  l’azotate  d’ammoniaque,  en  présence  des  carbonates 
calcaires  et  magnésiens,  produit  par  double  décomposition  des 
azotates  de  chaux  et  de  magnésie  et  du  carbonate  d’ammonia- 
que : la  base  de  ce  dernier  sel,  subissant  à son  tour  l’action 
oxydante  de  l’air  en  présence  des  corps  poreux,  se  trouve  trans- 
formée en  acide  azotique,  qui  peut  agir  de  nouveau  sur  les  car- 
bonates et  former  une  nouvelle  quantité  de  nitre  (M.  Kuhlmann). 

On  peut  même  admettre  que  l’oxydation  directe  des  matières 
azotées  produise  de  l’acide  azotique  qui  se  combine  directe- 
ment avec  les  bases  terreuses  (MM.  Cloëz  et  P.  Thénard). 

On  voit  qu’il  existe  des  relations  incontestables  entre  trois 
grands  phénomènes  naturels,  savoir,  la  décomposition  des  sub- 
stances organiques,  la  nitrification  et  la  fertilisation  des  terres. 
En  effet,  toute  matière  organique  que  Ton  abandonne  à l’air  finit 
par  se  décomposer  complètement  : l’azote  qu’elle  contient  se  dé- 
gage à l’état  de  carbonate  d’ammoniaque,  qui, se  répandant  d’a- 
bord dans  l’air,  est  continuellement  ramené  par  les  pluies  à la 
surface  de  la  terre.  Là,  une  partie  du  carbonate  d'ammoniaque 
agit  comme  engrais  et  se  trouve  absorbée  parles  plantes;  1 autre 
se  change  en  azotate  d’ammoniaque,sous  l'influence  simultanée 
de  l’oxygène  de  l’air,  des  corps  poreux  et  des  substances  organi- 
ques en  décomposition.  L’azote  des  substances  organiques  peut 
donc  se  transformer  tantôt  en  ammoniaque,  tantôt  en  acide  azo- 
tique, suivant  qu’il  se  trouve  placé  sous  des  influences  liydro- 
génantesou  oxygénantes. 
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Composition  de  la  poudre. 

La  poudre  est  un  mélange  intime  de  nitre,  de  soufre  et  de 
charbon.  On  en  distingue  trois  espèces  principales  : la  poudre 
de  guerre,  la  poudre  de  chasse  et  la  poudre  de  mine. 

La  poudre  de  chasse  fabriquée  dans  les  poudreries  de  1 Etat 
est  formée  de  : 


Nitre 76,9 

Charbon 13,5 

Soufre 9,6 


La  poudre  de  mine  contient  : 


100,0 
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Nitre 62 

Charbon 18 

Soufre 20 


100 

Le  dosage  des  poudres  de  guerre  est  à peu  près  le  même  dans 
tous  les  pays.  On  conçoit  qu’il  n’y  ait  que  de  faibles  différences 
dans  la  composition  d’une  matière  qui,  comme  la  poudre  de 
guerre,  doit  remplir  certaines  conditions  invariables. 

Le  tableau  suivant  fait  connaître  la  composition  des  poudres 
de  guerre  employées  dans  les  différents  pays. 


France 

NITRE. 

. ) 

CHARBON. 

SOUFRE. 

Prusse 

États-Unis  d’Amérique 

75,00 

12,50 

12,50 

Angleterre 

15,00 

10,00 

Russie 

13,59 

12,63 

Autriche 

11,50 

12,50 

Espagne 

10,78 

12,75 

Suisse  (poudre  ronde) 

14,00 

10,00 

Hollande 

. ..  70,00 

16,00 

14,00 

Suède 

9,00 

16,00 

Chine 

14,40 

10,60 

Propriétés  de  la  poudre.  — On  sait  que  la  poudre  s’en- 
flamme facilemènt  sous  l’influence  de  la  chaleur,  et  qu’elle  dé- 
veloppe presque  instantanément  un  volume  considérable  de  gaz 
qui  agit  alors  comme  un  ressort  énergique. 

Il  est  facile  de  se  rendre  compte  de  l’effet  dynamique  de  la 
poudre  et  de  la  grande  quantité  de  gaz  qu’elle  produit;  suppo- 
sons en  effet  que  l’on  porte  à une  température  élevée  un  mé- 
lange de  salpêtre,  de  soufre  et  de  charbon  ; la  formule  suivante 
démontré  que,  dans  cette  combustion,  il  se  forme  du  sulfure  de 
potassium  et  une  quantité  de  gaz  considérable  : 


AzOS.KO  + C3  + S = KS  + Az  -f  3C02. 

2 vol.  6 vol. 


• I , Possible  d’augmenter  la  quantité  du  gaz  produit,  en 
introduisant  dans  la  poudre  assez  de  charbon  pour  transformer 
en  oxyde  de  carbone  tout  l’acide  carbonique  qui  doublerait  alors 
de  volume;  mais  on  diminuerait  beaucoup  la  chaleur  produite 
Pai  a détonation,  et  nous  verrons  plus  loin  que  l’élévation  de 

lure*  Jnoment  de  la  combustion,  exerce  une  grande 
influence  sur  1 effet  dynamique  de  la  poudre. 

vants  •°lmU  6 + G3  + S correspond  aux  nombres  sui- 


Nitre . . . 
Charbon 
Soufre . . 


74,81 

13,32 

11,84 


En  comparant  ces  nombres  théoriques  avec  les  nombres  don- 
s par  la  pratique,  on  reconnaît  qu’ils  se  confondent  presque 
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exactement;  en  effet  la  poudre  de  guerre  a pour  composition  : 


Nitre , 75.00 

Charbon 1 2,50 

Soufre 12,50 


On  pourrait  donc  considérer  la  poudre  à tirer  comme  un  mé- 
lange, à proportions  définies,  dont  la  combustion  doit  donner 
naissance  à t équivalent  de  sulfure  de  potassium,  à 2 volumes 
d’azote  et  6 volumes  d’acide  carbonique.  Mais  les  produits  de  la 
combustion  de  la  poudre  ne  sont  pas  aussi  simples,  il  se  forme, 
outre  ces  trois  corps,  de  l’oxyde  de  carbone,  de  l’acide  sulfhy- 
drique,  de  l’hydrogène  carboné,  du  sulfure  de  carbone,  du  sul- 
fate et  du  carbonate  de  potasse,  du  cyanure  de  potassium  et  de 
la  vapeur  d’eau. 

Les  proportions  des  corps  employés  pour  la  préparation  de  la 
poudre  ne  sont  pas  les  seules  conditions  qui  font  varier  le  vo- 
lume des  gaz  développés  au  moment  de  la  combustion:  l’état 
physique  d’une  poudre  exerce  aussi  une  grande  influence  sur 
ses  effets  balistiques. 

Les  grains  de  poudre  doivent  présenter  une  dureté  assez  grande 
pour  que  les  frottements  et  les  chocs  qu’ils  éprouvent  pendant 
les  transports  et  dans  la  confection  des  munitions,  ne  produisent 
pas  une  quantité  considérable  de  poussier  qui  nuirait  à la  rapi- 
dité de  l’inflammation  de  la  poudre. 

Une  bonne  poudre  doit  être  assez  dure  pour  ne  pas  s’égrener 
entre  les  doigts  et  ne  pas  les  tacher. 

Lorsque  les  grains  de  poudre  n’ont  pas  subi  le  lissage,  le  plus 
léger  frottement  suffit  pour  en  détacher  une  quantité  considé- 
rable de  pulvérin,  ce  qui  diminue  beaucoup  l'effet  balistique  de 
la  poudre. 

Le  lissage  enlève  les  aspérités  des  grains,  et  leur  donne  du 
lustre  et  du  poli  en  durcissant  leur  surface  : toutefois,  le  lissage 
ne  doit  pas  être  trop  prolongé,  parce  que  le  grain  deviendrait 
moins  facile  à enflammer  et  ne  serait  plus  homogène,  surtout 
si  le  lissage  était  opéré  sur  un  grain  très-humide. 

Le  grenage  peut  faire  varier  les  qualités  d’une  poudre  : eu 
comparant  de  la  poudre  grenée  et  de  la  poudre  en  masse,  on  re- 
connaît que  la  poudre  grenée  s’enflamme  presque  instantané- 
ment, parce  que  la  flamme  pénètre  dans  les  interstices  existant 
entre  les  grains,  tandis  que  la  poudre  en  masse  brûle  lentement 
et  par  couches.  Une  poudre  en  masse  introduite  dans  une  arme 
ferait  long  feu. 

La  grosseur  du  grain  doit  être  appropriée  a la  nature  de  1 arme  : 
dans  les  petites  armes,  on  emploie  toujours  des  poudres  à grains 

fincêtte  grosseur  varie  d’ailleurs  suivant  les  espèces  de  poudre 
et  leur  mode  de  fabrication. 

La  densité  influe  beaucoup  sur  les  qualités  d’une  poudre.  Les 
poudres  denses  s’enflamment  moins  facilement  que  les  poudres 
légères  et  poreuses;  mais  elles  donnent  moins  de  déchet  dans 
le  transport. 
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Les  poudres  qui  émettent  leur  gaz  trop  rapidement  sont  nom- 
mées brisantes;  elles  portent  une  grande  partie  de  leur  effet  sur 
les  parois  de  l’arme,  qu’elles  peuvent  faire  éclater  sans  que  leur 
puissance  balistique  s’accroisse  dans  une  proportion  considéra- 
ble. Elles  ont  sous  ce  rapport  de  l’analogie  avec  les  fulminates 
de  mercure  et  d’argent,  et  avec  l’or  fulminant.  Les  fulminates 
la  poudre  au  chlorate  produisent  toujours  cet  effet. 

Les  causes  qui  contribuent  à rendre  les  poudres  brisantes  sont 
l’emploi  d’un  charbon  trop  inflammable,  la  légèreté  du  grain, 
ou  le  défaut  de  pression  dans  le  mélange  intime  de  nitre,  de 
soufre  et  de  charbon. 

Un  charbon  de  bois  dur  donne  des  poudres  peu  inflammables. 
Dans  une  bonne  fabrication  on  doit  donc  observer  un  certain 
l’apport  entre  l’état  du  charbon,  la  densité  de  la  poudre  et  la 
grosseur  du  grain. 

Un  même  mélange  de  nitre,  de  soufre  et  de  charbon,  produit 
une  poudre  de  bonne  qualité,  ou  bien  une  poudre  brisante,  sui- 
vant la  grosseur,  la  forme,  la  densité  du  grain.  C’est  en  faisant 
varier  ces  diverses  conditions  que  l’on  obtiendra  une  poudre 
de  la  qualité  voulue. 

La  meilleure  poudre  pour  une  arme  donnée  est  celle  qui  brûle  d’une 
manière  complète  dans  le  temps  que  le  projectile  met  à parcourir 
l’âme  de  la  pièce,  de  manière  à lui  imprimer,  non  instantanément , 
mais  successivement,  toute  la  force  de  projection  dont  elle  est  suscepti- 
ble (M.  Piobert). 

La  poudre  détone  sous  l’influence  d’une  étincelle  électrique, 
d un  choc  violent,  par  le  contact  d’un  corps  en  ignition,  ou  par 
une  élévation  de  température  d’environ  300°  : la  flamme  de  l’al- 
cool ou^ celle  de  l’hydrogène  ne  suffisent  pas  toujours  pour  pro- 
duire l’inflammation  de  la  poudre. 

La  poudre  s’enflamme  dans  un  briquet  pneumatique  avant 
que  le  volume  de  l’air  soit  réduit  à un  douzième  du  volume  pri- 
mitif. 

On  a cru  pendant  longtemps  que  le  choc  du  fer  contre  un 
corps  très-dur  pouvait  seul  enflammer  la  poudre;  mais  l’expé- 
rience a montré  que  les  chocs  du  cuivre  contre  le  cuivre,  du 
1er  conlre  le  marbre,  peuvent  également  la  faire  détoner. 

Le  choc  d une  balle  de  plomb  lancée  par  un  fusil  enflamme 
la  poudre  placée  sur  du  plomb  ou  même  sur  du  bois. 

Différentes  causes  peuvent  accélérer  ou  retarder  l'inflamma- 
tion de  la  poudre  : les  poudres  humides  brûlent  toujours  plus 
lentement  que  les  poudres  sèches;  les  poudres  anguleuses  s’en- 
namment  plus  rapidement  que  les  poudres  rondes;  les  poudres 
non  tissées  sont  plus  inflammables  que  les  poudres  lissées. 

"a  poudre  ne  s enflamme  que  lorsqu’on  la  porte  subitement  à 
une  température  rouge  ; si  on  la  soumet  à l’action  d’une  clia- 
eui  lentement  croissante,  le  soufre  qu’elle  contient  fond  et  se 
séparé  du  mélange.  On  peut  même  distiller  le  soufre  en  cliauf- 
lant  la  poudre  dans  le  vide. 

Le  charbon  ayant  la  propriété  d’absorber  l’humidité  en  raison 
c e sa  poi'ositc,  la  poudre,  quelle  qu’en  soit  la  qualité,  ne  peut 
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être  conservée  parfaitement  sèche,  même  dans  les  meilleurs  ma- 
gasins : l’eau,  en  pénétrant  dans  le  grain  de  la  poudre,  fait  va- 
rier ses  effets  balistiques,  détermine  l’efflorescence  du  salpêtre 
à la  surface  du  grain,  détruit  l’intimité  du  mélange  et  l’agréga- 
tion des  composants. 

Les  poudres  fabriquées  avec  du  salpêtre  pur  absorbent  l’humi- 
dité avec  d’autant  plus  de  x-apidité  et  en  quantité  d’autant  plus 
grande  qu’elles  contiennent  plus  de  charbon  et  qu’il  s’est  formé 
plus  de  poussier  : l’absorption  de  l’humidité  est  plus  gi'ande 
pour  les  poudres  fabriquées  avec  du  charbon  l’oux,  que  pour 
celles  qui  sont  faites  avec  du  charbon  noir. 

Dans  les  magasins  secs,  les  poudres  ordinaires  contiennent  0,5 
à 0,6  pour  100  d’humidité,  quand  le  salpêtre  est  très-pur;  lors- 
que la  poudre  est  exposée  pendant  plusieurs  mois  dans  des  lieux 
très-liumides,  elle  absorbe  une  quantité  d’humidité  beaucoup 
plus  grande. 

En  général,  la  poudre  à grains  très-fins  absorbe  l’humidité 
plus  rapidement  que  la  poudre  à gros  grains. 

Le  l'ésidu  solide  de  la  combustion  de  la  poudre  forme  dans 
l’arme  une  ci'asse  qui  augmente  d'épaisseur  à chaque  coup.  Cet 
inconvénient  est  très -grave,  surtout  pour  la  poudre  de  chasse 
et  la  poudre  de  mousqueterie,  et  ne  permet  pas  de  faire  un  feu 
vif  pendant  un  certain  temps. 

La  quantité  de  crasse  que  produit  une  poudre  dépend  de  la 
pureté  de  ses  composants  et  de  leurs  proportions.  Un  excès  de 
soufre,  une  trituration  incomplète,  sont  des  causes  d’encrasse- 
ment; le  degré  de  siccilé  et  la  rapidité  de  la  combustion  exer- 
cent aussi  une  grande  influence  sur  l’encrassement. 

Les  poudres  à très-gros  grains  ou  les  poudres  employées  humi- 
des laissent  en  brûlant  beaucoup  de  crasse. 

Les  produits  de  la  détonation  de  la  poudre  sont  solides  et 
gazeux. 

Les  produits  sohdes  sont,  comme  nous  l’avons  dit  précédem- 
ment, du  sulfure  de  potassium,  du  sulfate  et  du  carbonate  de 
potasse,  du  cyanure  de  potassium  : ces  difféi’ents  corps  se  trou- 
vent en  grande  partie  entraînés  par  les  produits  gazeux  et 
même  volatilisés  par  la  haute  température  qui  résulte  de  la 
combustion  de  la  poudre. 

Ou  a essayé  de  déterminer  la  nature  des  gaz  provenant  de  la 
combustion  de  la  poudre,  en  tassant  de  la  poudre  dans  une 
petite  cartouche  de  cuivre,  l’enflammant  et  la  portant  ensuite 
sous  une  cloche  remplie  de  mercure:  on  obtient  ainsi  un  mé- 
lange gazeux  formé  principalement  d’acide  carbonique,  d’azote 
et  d’oxyde  de  carbone.  Toutefois  nous  ferons  observer  que  les 
gaz  qui  se  produisent  ainsi  ne  peuvent  être  comparés;!  ceux  qui 
prennent  naissance  dans  les  armes,  parce  que  les  conditions  de 
combustion  ne  sont  pas  les  mêmes. 

Gay-Lussac  a analysé  les  gaz  de  la  poudre  en  faisant  tomber 
de  la  poudre  grain  à grain  dans  un  tube  incandescent;  il  a 
trouvé  que  ces  gaz  étaient  formés  de  50  parties  d’acide  carbo- 
nique, 6 d’oxyde  de  carbone  et  42  d'azote. 
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M.  Chevreul,  en  faisant  brûler,  sous  une  cloche  pleine  de 
mercure,  de  la  poudre  de  guerre  pulvérisée  et  tassée  dans  un 
5 de  cuivre,  a trouvé  pour  100  parties  de  gaz,  en 


petit  tube 
volumes  : 


Acide  carbonique 45,41 

Azote 37,53 

Gaz  nitreux 8,10 

Hydrogène  sulfuré 0,50 

Hydrogène  carboné 3,59 

Oxyde  de  carbone 4,87 


100,00 


Ces  gaz  contenaient  en  outre  une  certaine  quantité  de  vapeur 
d’eau. 

La  quantité  de  gaz  que  produit  la  poudre  en  brûlant  est  sujette 
à des  variations  dont  la  cause  n’a  pas  encore  été  bien  appréciée; 
théoriquement  la  quantité  de  gaz  produit  par  la  combustion 
de  la  poudre  devrait  être  pour  1 00  grammes  de  poudre  d’envi- 
ron 50  litres  supposés  à la  température  de  0°  et  sous  la  pression 
de  0m,76. 

Ainsi  un  litre  de  poudre  pesant  900  grammes  a donné  450 
litres  de  gaz,  supposés  sous  la  pression  de  0m,7G  et  à la  tempé- 
rature de  0°  (Gay-Lussac). 

Au  moment  où  l’explosion  a lieu,  les  gaz  se  trouvant  portés  à 
une  température  très-élevée  qui  les  dilate  considérablement, 
on  peut  admettre  qu’un  volume  de  poudre  donne  en  brûlant  au 
moins  2,000  volumes  de  gaz. 

La  température  produite  au  moment  de  l’explosion  doit  être 
évaluée  à plus  de  1200°.  Elle  est  suffisante  pour  faire  fondre  l’or, 
les  pièces  de  monnaie,  le  cuivre  rouge;  elle  ne  détermine  pas 
la  fusion  du  platine. 

Pour  que  cette  élévation  de  température  produise  tout  son 
effet,  il  faut  que  la  combustion  de  la  poudre  se  fasse  très-rapi- 
dement, afin  que  la  chaleur  agisse  sur  le  mélange  gazeux,  le 
dilate  et  augmente  ainsi  sa  force  élastique. 


Nous  allons  maintenant  indiquer  les  qualités  que  doivent  pré- 
senter les  différentes  matières  qui  entrent  dans  la  composition 
de  la  poudre. 

Nitre. 

Ce  corps  est  toujours  livré  aux  poudreries  françaises  par  les 
raffineries  de  l’Etat  dans  un  état  de  pureté  presque  absolue;  il 
ne  doit  jamais  contenir  plus  de  3 millièmes  de  sels  étrangers. 

En  France,  on  emploie  le  nitre  en  petits  cristaux;  en  Angle- 
terre, on  donne  la  préférence  au  nitre  fondu. 

Soufre. 

On  emploie  en  France  le  soufre  distillé,  et  recueilli  en  masse 
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dans  des  barils,  où  on  le  coule  pendant  qu’il  est  liquide.  Le  sou- 
fre fondu  est  préféré  à la  fleur  de  soufre,  qui  n’est  jamais  pure, 
et  contient  une  certaine  quantité  d’acide  sulfurique  et  d’acide 
sulfureux.  Tout  le  soufre  destiné  à la  fabrication  des  diverses 
espèces  de  poudres  provient  de  la  raffinerie  de  Marseille. 


Charbon. 

Le  choix  et  la  préparation  du  charbon  sont  d’une  grande  im- 
portance dans  la  fabrication  de  la  poudre. 

Tous  les  bois  ne  sont  pas  également  propres  à fournir  du 
charbon  pour  la  poudre. 

Le  bois  de  bourdaine  est  presque  exclusivement  employé  en 
France  pour  la  fabrication  du  charbon  destiné  aux  poudres  de 
guerre  et  de  chasse.  Les  bois  de  bourdaine,  de  peuplier,  d'aune, 
de  tremble,  de  tilleul  et  de  saule  sont  à peu  près  également, 
propres  à la  fabrication  du  charbon  qui  doit  entrer  dans  la 
composition  de  la  poudre  de  mine.  Au  besoin,  les  charbons  de 
ces  diverses  espèces  de  bois  serviraient  pour  toutes  les  poudres. 

On  coupe  les  pousses  de  bourdaine  lorsqu’elles  ont  cinq  ou 
six  ans  au  plus;  on  leur  enlève  l’écorce,  qui  laisse  en  brûlant 
plus  de  cendre  que  l’aubier,  et  on  choisit  les  brins  dont  le  dia- 
mètre varie  entre  0m,015  et  0m,030. 

Le  charbon  est  préparé  en  fosses  ou  en  vases  clos. 

Carbonisation  en  fosses.  — On  établit  une  fosse  de  3 mètres  de 
longueur  et  12  décimètres  de  profondeur,  dont  les  parois  sont 
en  briques;  on  y introduit  des  bottes  de  bois  du  poids  de  U 
kilogrammes  chacune,  soutenues  par  une  perche  longitudinale, 
en  laissant  dans  la  fosse  un  vide  que  Ton  remplit  avec  des  bran- 
chages. On  y met  le  feu,  qui  bientôt  se  répand  dans  la  masse, 
et  détermine  l’affaissement  du  bois.  A mesure  que  le  vide  se 
produit,  on  le  remplit  avec  de  nouvelles  bottes  de  bois,  de  ma- 
nière combler  la  fosse. 

Quand  la  combustion  ne  s'opère  plus  avec  flamme,  on  consi- 
dère la  carbonisation  comme  achevée;  pour  arrêter  la  combus- 
tion, on  recouvre  la  fosse  d’un  couvercle  de  tôle  mouillé,  puis 
d’une  certaine  quantité  de  terre.  La  fosse  nepcul  être  vidée  que 
deux  ou  trois  jours  avant  l’opération  : sans  cette  précaution,  le 
charbon  encore  chaud  s'enflammerait  à l’air. 

Ce  procédé  donne  du  charbon  nui  a besoin  d’être  trié  avec  le 
plus  grand  soin,  pour  en  séparer  les  corps  étrangers  et  les  par- 
ties mal  cuites,  que  Ton  nomme  brûlots  ou  fumerons. 

Le  rendement  du  bois  en  charbon  propre  à la  fabrication  de 
la  poudre  est  de  20  p.  100. 

La  direction  des  poudres  a remplacé  les  fosses  par  des  chau- 
dières de  fonte,  sur  lesquelles  on  place  un  couvercle  de  tôle 
pour  étouffer  le  feu.  C’est  ainsi  qu’on  prépare  maintenant  tout 
le  charbon  destiné  aux  poudres  de  guerre. 

Carbonisation  en  vases  clos.  — Cette  carbonisation  s'opère  en 
chauffant  le  bois  dans  des  cylindres  de  fonte.  Les  matières  vola- 
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liles  se  dégagent  par  un  tube,  qui  les  mène  dans  une  cheminée. 
Cette  distillation  se  fait  à une  température  qui  n’atteint  jamais 
le  rouge.  Elle  doit  être  conduite  lentement  lorsqu’on  veut  pré- 
parer du  charbon  pour  la  poudre  de  choix  : la  distillation  du 
bois,  pour  la  poudre  royale,  dure  environ  douze  heures.  On  ob- 
tient ainsi  du  charbon  roux.  C’est  un  charbon  qui  contient  beau- 
coup d’hydrogène  et  d’oxygène,  et  qui  est  plutôt  du  bois  torréfié 
réduit  à l’état  de  fumeron,  que  du  charbon  pur.  Le  char- 
bon roux  ne  contient  pas  au  delà  de  70  à 72  pour  100  de  car- 
bone. 

100  parties  de  bois  sec  donnent  environ  40  parties  de  charbon 
roux. 

Fabrication  «le  la  poudre. 

La  fabrication  de  la  poudre  se  fait  par  deux  procédés  princi- 
paux : 1°  par  le  procédé  des  pilons  ; 2°  par  celui  des  meules. 

Procé«lé  «les  pilons.  — Dans  ce  procédé,  la  trituration  s’ef- 
fectue au  moyen  de  pilons  dans  des  mortiers  de  bois.  Ces  pilons 
( fig . 90)  sont  formés  de  pièces  de  bois  de  hêtre  du  poids  de  20 
kilogrammes,  et  garnis  a leur  extrémité  d’une  boîte  pyriforme 


Fig.  91. 


Fig.  90. 

debionze  pesant  aussi  20  kilogrammes  environ.  Les  mortiers 
sont  creusés  dans  une  forte  pièce  de  bois  de  chêne  ; le  fond  de 
chaque  mortier,  qui  doit  offrir  une  grande  résistance,  est  formé 
pai  une  bille  de  bois  debout.  Les  moulins  à pilons  sont  mis  en 
mouvement  par  une  même  roue  hydraulique. 

La  mise  en  composition  commence  par  le  battage  du  char- 
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bon  : le  soufre  est  pulvérisé  à part  dans  des  tonnes  de  tritura- 
tion. On  place  d’abord  dans  chaque  mortier  lk,25  de  charbon, 
puis  un  mélange  de  7k, HO  de  salpêtre  et  lk,25  de  soufre.  Ces 
trois  matières  sont  soumises  à un  battage  dont  la  durée,  est  de 
onze  heures,  et  qui  n’est  interrompu  que  par  des  rechanges  ou 
transports  d’un  mortier  dans  un  autre,  ayant  pour  but  d'em- 
pêcher qu’un  culot  de  matière  n’adhère  au  fond  du  mortier. 
Après  huit  rechanges,  le  battage  continue  deux  heures  encore 
sans  interruption.  La  matière  doit  être  mouillée  pour  qu’elle 
puisse  prendre  corps.  En  sortant  des  pilons,  elle  forme  une  pâte 
dure  et  encore  humide  que  l’on  nomme  galette.  Cette  galette, 
avant  d’être  grenée,  est  soumise  à deux  opérations  prélimi- 
naires, le  guillaumage  et  l’essorage.  On  fait  passer  la  matière  à 
travers  un  crible  appelé  guillaume,  dont  les  trous  ont  un  dia- 
mètre de  8ram  environ.  L’ouvrier,  par  un  mouvement  de  va-et- 
vient  imprimé  au  crible,  donne  un  mouvement  circulaire  à un 
tourteau  de  bois  dur,  de  forme  lenticulaire,  placé  sur  le  crible  : 
ce  tourteau  concasse  la  galette  ( fig . 91  et  92). 

L’essorage  consiste  à exposera  l’air  le  produit  précédent  pour 
lui  faire  subir  un  commencement  de  dessiccation  qui  facilite  le 
grenage. 

Le  grenage  donne  à la  poudre  un  grain  uniforme.  lise  faitau 
moyen  d’un  tourteau  de  bois  sur  des  cribles  de  peau,  dont  les 
trous  ont  2m“,40  de  diamètre  pour  la  poudre  à canon,  et  tmra,50 
pour  la  poudre  à mousquet. 

On  élimine  le  grain  trop  fin  ou  poussier,  en  le  faisant  passer 
à travers  des  perces  plus  petites. 

Après  ces  diverses  manipulations,  la  poudre  est  soumise  â la 
dessiccation,  soit  en  plein  air,  en  rétendant  sur  des  draps,  soit 
dans  des  séchoirs  ou  vastes  caisses  fermées,  dans  l’intérieur  des- 
quelles on  lance  l’air  chaud  qui  s’échappe  à travers  la  couche 
de  poudre  et  se  charge  de  son  humidité.  Cette  dernière  opera- 
tion produisant  une  assez  grande  quantité  do  poussier,  on  sou- 
met la  poudre  à l'époussetage , et  il  ne  reste  plus  qu  a 1 essayer 
et  à l’embariller. 

■•rocodé  «les  meules.  — Ce  procédé  est  surtout  employé 
pour  la  poudre  de  chasse.  , , 

j°  On  pulvérise  le  charbon  et  le  soufre  dans  des  tonnes  de 
bois,  contenant  120  kilogrammes  de  gobilles  de  bronze  d'un 
diamètre  de  0 â 7 millimètres. 

Le  charbon  est  introduit  le  premier  par  charges  de  21  kilo- 
grammes, et  trituré  seul  pendant  huit  à douze  heures.  On  y 
ajoute  ensuite  15  kilogrammes  de  soufre  qu'on  fait  tourner  avec 
lé  charbon  pendant  quatre  heures.  . 

2°  On  prend  6 kilogrammes  de  ce  mélange  binaire  et  29  Kilo- 
grammes de  salpêtre,  que  l’on  met  avec  60  kilogrammes  de  go- 
billcs,  d’environ  5 millimètres  de  grosseur  dans  une  tonne  de 
cuir.  La  trituration  du  mélange  ternaire  s’opère  dans  l’espace 
de  douze  heures  à la  vitesse  de  20  à 25  tours  par  minute. 

3°  Au  sortir  de  la  tonne,  ce  mélange  est  arrose  de  t a i pour 
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100  d’eau  puis  porté  sous  des  meules  de  foute,  garnies  d’un 
anneau  de  bronze  du  poids  de  2,500  kilogrammes,  que  l’on 
nomme  meules  légères,  par  comparaison  avec  les  meules  plus 
pesantes  qui  servent  pour  la  poudre  royale  {pg.  93). 


Fig.  93. 


Le  bassin  dans  lequel  tournent  les  meules  est  en  bois,  on  le 
chargea  la  fois  de  50  kilogrammes  de  mélange  que  l’on  triture 
pendant  deux,  heures.  En  ralentissant  la  marche  des  meules  à la 
fin  de  la  trituration,  on  forme  des  galettes  qui  contiennent  2 à 
3 pour  100  d’humidité. 

4°  On  réduit  ces  galettes  en  grains  au  moyen  d’une  machine 
qui  imprime  le  mouvement  à huit  tamis  montés  sur  un  même 
châssis,  et  qui  grène  environ  80  kilogrammes  de  galette  par- 
heure. 

5°  Le  lissage  s’opère  dans  des  tonnes  de  bois,  divisées  en  trois 
ou  quatre  compartiments  par  de?  cloisons  transversales,  et  pou- 
vant renfermer  chacune  1 00  ou  150  kilogrammes  de  poudre. 
Les  grains,  en  frottant  sur  eux-mêmes  et  sur  les  parois  de  la 
tonne,  acquièrent,  dans  l’espace  de  vingt-quatre  heures,  la  du- 
reté et  le  lustre  suffisants. 

6°  Le  séchage  s’opère,  soit  par  l’exposition  au  soleil,  soit  sur 
une  sécherie  artificielle  établie  dans  le  système  que  nous  avons 
déjà  décrit  précédemment. 


.jjj.  ^ 

( ) Iprente  «le  la  puissance  balistique  îles  poudres. 

La  poudre  de  guerre,  avant  d’être  livrée  aux  diverses  places 
approvisionnées  par  la  poudrerie,  est  soumise  à des  épreuves  qui 
ont  pour  but  de  constater  qu’elle  remplit  les  conditions  balis- 
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tiques  exigées  par  les  règlements.  Une  épreuve  est  faite  sur 
chaque  portion  de  5,000  kilogrammes.  L’appareil  destiné  adon- 
ner une  mesure  de  la  force  de  la  poudre  est  connu  sous  le  nom 
de  pendule  balistique. 

Un  cône  creux  de  bronze  est  fixé  à un  axe  horizontal  mobile 
sur  des  coussinets  : ce  cône,  appelé  récepteur,  porte  intérieu- 
rement une  masse  de  plomb;  une  balle  projetée  par  un  canon 
de  fusil  avec  une  charge  déterminée  vient  frapper  la  masse  de 
plomb,  où  elle  pénètre  en  imprimant  au  système  un  mouve- 
ment oscillatoire  dont  l’amplitude  est  d'autant  plus  grande  que 
la  poudre  est  plus  forte. 

L’angle  d’écartement  est  donné  par  un  limbe  gradué,  et  une 
formule  mathématique  fait  connaître  la  vitesse  de  la  balle. 

Le  fusil  chargé  à balle  est  encore  aujourd’hui  l’instrument 
d’épreuve  pour  les  poudres  à canon  et  les  poudres  à mousquet  : 
toutefois,  dans  les  poudreries  importantes,  on  établit  un  canon 
pendule  destiné  à l’épreuve  de  la  poudre  à canon. 

On  joint  à l’épreuve  du  pendule  balistique  celle  du  mortier 
éprouvette. 

L’axe  du  mortier  est  incliné  à 45°  : sa  chambre  reçoit  92 
grammes  de  poudre;  le  projectile  est  un  globe  de  bronze,  et 
la  distance  à laquelle  il  est  projeté  sert  encore  à apprécier  l’é- 
nergie de  la  poudre.  La  portée  minimum  au-dessous  de  laquelle 
la  poudre  n’est  pas  admissible  est  de  225  mètres. 

Quant  à la  vitesse  initiale  au  pendule  balistique,  elle  doit  être 
au  moins  égale  à 450  mètres  par  seconde,  la  charge  du  fusil 
étant  de  10  grammes,  et  le  diamètre  de  la  balle  de  16mm,3.  Les 
balles  sont  tirées  avec  le  canon  du  fusil  d’infanterie. 

Les  poudres  de  chasse  sont  également  soumises  à des  épreuves 
balistiques. (*) 

(*)  Analyse  île  la  poudre.  — Pour  analyser  la  poudre,  on 
commence  par  déterminer  la  quantité  d’eau  qu’elle  contient,  en 
la  soumettant,  dans  une  étuve  ou  dans  un  tube  traversé  par 
un  courant  d’air,  à une  dessiccation  à la  température  de  100° 
jusqu’à  ce  qu’elle  ne  perde  plus  de  son  poids.  La  différence  de 
poids,  avant  et  après  la  dessiccation,  donne  la  quantité  d'eau 
contenue  dans  la  poudre. 

La  proportion  de  nitre  s’obtient  en  soumettant  la  poudre  des- 
séchée à l’action  de  l’eau  qui  dissout  ce  sel  et  laisse  je  soufre  et 
le  charbon.  La  liqueur  et  les  eaux  de  lavage  sont  évaporées  à 
siccité,  et  le  résidu,  fondu  à une  douce  chaleur,  donne  le  poids 
du  nitre. 

Il  ne  reste  plus  qu’à  séparer  le  soufre  du  charbon.  On  peut 
épuiser  ce  mélange  de  soufre  et  de  charbon  desséché  par  du 
sulfure  de  carbone  dissous  dans  l’alcool  ou  l’éther. 

Le  charbon  ainsi  séparé  ne  représentant  pas  du  carbone  pur, 
il  est  nécessaire  d’en  opérer  la  combustion  dans  l’appareil  dont 
on  se  sert  pour  les  analyses  organiques.  Cette  analyse  présente 
surtout  de  l'importance  dans  le  cas  des  poudres  faites  avec  du 
charbon  roux  qui  renferme  une  proportion  appréciable  d’hy- 
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drogène,  dont  la  présence  exerce  une  grande  influence  sur  la 
combustibilité  de  la  poudre. 

Quand  on  veut  doser  directement  le  soufre,  il  convient  d’em- 
pioyer  un  autre  mode  de  dosage  plus  exact  que  le  précédent, 
et  qui  consiste  à transformer  ce  corps  en  sulfate  de  polasse  au 
moyen  du  nitre  et  du  carbonate  de  potasse  et  à déterminer  en- 
suite la  quantité  de  sulfate  de  potasse  produite,  en  le  préci- 
pitant par  un  sel  de  baryte.  Comme  la  réaction  du  nitre  sur  le 
soufre  et  le  charbon  donne  lieu  à une  déflagration  assez  vive 
qui  pourrait  projeter  une  partie  de  la  poudre  et  rendre  l’ana- 
lyse inexacte,  on  mêle  le  nitre  avec  un  grand  excès  de  sel  marin 
pur  qui,  en  agissant  comme  corps  inerte,  modère  par  sa  pré- 
sence l’action  trop  vive  du  nitre  sur  la  poudre. 

L’analyse  s’exécute  de  la  manière  suivante  : on  pèse  5 gram- 
mes de  la  poudre  à analyser,  5 grammes  de  carbonate  de  po- 
tasse pur,  S grammes  de  nitre  et  20  grammes  de  chlorure  de 
sodium.  On  mélange  intimement  ces  quatre  corps  et  on  les 
chauffe  au  rouge  dans  un  creuset.  Lorsque  la  réaction  est  ter- 
minée, on  reprend  la  masse  par  l’eau  et  l’on  traite  celte  disso- 
lution par  l’acide  azotique,  qui  décompose  le  carbonate  de  po- 
tasse en  excès.  La  liqueur  est  alors  précipitée  par  le  chlorure 
de  baryum  ; il  se  forme  du  sulfate  de  baryte  insoluble,  dont  le 
poids  fait  connaître  la  quantité  de  soufre  que  contient  la  pou- 
dre (Gay-Lussac). 

Pour  doser  le  soufre  de  la  poudre,  il  est  plus  commode  et  en 
même  temps  plus  exact  de  faire  bouillir  un  poids  connu  de 
poudre  avec  une  dissolution  concentrée  de  permanganate  de 
potasse.  Le  soufre  et  le  charbon  passent  à l’état  de  sulfate  et  de 
carbonate  de  potasse;  on  ajoute  de  l’acide  chlorhydrique  qui 
dissout  l’oxyde  de  manganèse,  et  on  précipite  le  sulfate  de  po- 
tasse par  le  chlorure  de  baryum. 

Pour  accélérer  l’opération  on  peut  d’abord  traiter  la  poudre 
par  une  dissolution  bouillante  de  potasse  qui  transforme  le 
K soufre  en  sulfure  de  potassium  et  en  hyposulfite  de  potasse. 
Ces  composés  s oxydent  aisément  à froid  par  le  permanganate 
de  potasse  qui  les  change  en  sulfate. 

Ce  mode  de  dosage  du  soufre  s’applique  d’ailleurs  à la  plu- 
part des  composés  sulfurés  (MM.  Cloez  etGuignet). (*) 


(*)  CHLORATE  DE  POTASSE.  CIO3, KO. 

Équivalent  = 1531,25  ou  122,5. 

Le  chlorate  de  potasse,  découvert  par  Berthollet,  a été  dési- 
gné d abord  sous  le  nom  de  muriate  oxygéné  de  potasse.  Ce  sel 
! inc°lore  ; il  cristallise  en  lames  hexagonales  symétriques 
et  plus  rarement  en  aiguilles. 

Lorsqu’on  le  soumet  à l’action  de  la  chaleur,  il  se  dédouble 


7 * CHLORATE  DE  POTASSE 

d abord  en  perchlorate  de  potasse  et  en  chlorure  de  potassium; 
mais  en  môme  temps  une  partie  du  chlorate  de  potasse  se  dé- 
compose complètement  en  oxygène  et  en  chlorure  de  potassium. 

Le  perchlorate  de  potasse  qui  s’est  d’abord  produit  se  décom- 
pose ensuite,  sous  l’influence  d’une  température  plus  élevée, 
en  chlorure  de  potassium  et  en  oxygène. 

Ces  différentes  décompositions  sont  représentées  par  les  for- 
mules suivantes  : 

4(C101 * * * S,K0)  = CIK  + 3(C107,K0)  ; 

3(ClOLKO)  = 3CIK  + 024  . 

C10S, KO  = CIK  + 06. 

La  formation  du  perchlorate,  dans  la  réaction  précédente, 
s’annonce  par  la  production  d’un  corps  blanc  qui  fond  plus  dif- 
ficilement que  le  chlorate  de  potasse. 

' La  présence  de  certains  oxydes  métalliques,  tels  que  les  oxydes 
de  cuivre,  de  manganèse,  facilite  beaucoup  la  décomposition  du 
chlorate  de  potasse.  Sous  l’influence  de  ces  oxydes,  le  chlorate 
se  décompose  à une  température  beaucoup  moins  élevée,  sans 
produire  la  plus  faible  quantité  de  perchlorate.  Aussi  profite- 
t-on  souvent  de  celte  propriété  pour  préparer  facilement  l’oxy- 
gène. 

Le  chlorate  de  potasse,  en  se  décomposant,  donne  0,3915  de 
son  poids  d’oxygène. 

Lorsqu’on  chauffe  le  chlorate  de  potasse  dans  une  cornue 
de  verre,  on  trouve  toujours  dans  le  col  de  la  cornue  une  sub- 
stance blanche  et  pulvérulente,  qui  n’est  autre  chose  que  du  chlo- 
rate de  potasse  ou  du  chlorure  de  potassium  qui  ont  été  entraî- 
nés par  le  dégagement  rapide  de  l’oxygène. 

Les  cristaux  de  chlorate  de  potasse  sont  anhydres,  inaltérables 
i\  l’air.  La  solubilité  de  ce  sel  est  représentée  par  les  nombres 
suivants  : 


1 00  parties  d’eau  à 0° 

— à 15°, 37 

— à 24",  43 

— ù 35°, 02 

— à 49°, 06 

— à 74°, 89 

— à 104°, 78 


dissolvent  3,33  de  chlorate. 

— 6,03  — 

— 8,44  — 

— 12,05  — 

— 18,98  — 

— 35,40  — 

— 60,24  — 

(Gay-Lussac.) 


On  voit  donc  que  le  chlorate  de  potasse  doit  être  considéré 
comme  un  sel  peu  soluble  dans  l’eau  froide  et  beaucoup  plus 
soluble  dans  l’eau  bouillante. 

Lorsque  le  chlorate  de  potasse  est  pur,  sa  dissolution  ne  pré- 
cipité pas  l’azotate  d’argent. 

Le  chlorate  de  potasse  doit  être  considéré  comme  un  oxydant 
très-énergique.  La  dissolution  de  chlorate  de  potasse  mêlée  a 
une  petite  quantité  d’acide  azolique  est  employée  pour  produire 
un  grand  nombre  de  phénomènes  d’oxydation. 

Un  mélange  de  chlorate  de  potasse  et  de  soufre  ou  de  phos- 
phore détoné  violemment  par  le  choc.  On  peut  aussi  enflammer 
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par  une  compression  subite,  des  mélanges  formés  par  le  chlo- 
rate de  potasse  avec  le  cinabre,  le  sulfure  de  potassium,  le 
sucre,  etc. 

Le  soufre,  les  corps  résineux,  s’enflamment  lorsqu’on  les  mêle 
avec  du  chlorate  de  potasse  et  qu’on  humecte  le  mélange  avec 
de  l’acide  sulfurique  concentré. 

Les  matières  organiques  non  azôlées,  chauffées  avec  du  chlo- 
rate de  potasse,  sont  transformées  complètement  en  eau  et  en 
acide  carbonique. 

Ce  sel  fuse  avec  vivacité  lorsqu’on  le  jette  sur  des  charbons 
incandescents. 

L’acide  sulfurique  décompose  à froid  le  chlorate  de  potasse, 
qui  prend  aussitôt  une  teinte  jaune  très-foncée,  et  dégage  de 
l'acide  hypochlorique  dont  l’odeur  est  caractéristique  : cette 
propriété  permet  de  reconnaître  de  petites  quantités  de  chlo- 
rate de  potasse. 

3K0,Ci6r  + 4S03,H0=K0,C107+  2(KO,HO,S03)  -f  2C101  + 2H0. 

Préparation.  — On  a préparé  pendant  longtemps  le  chlo- 
rate de  potasse  en  faisant  passer  un  courant  de  chlore  dans 
une  dissolution  concentrée  de  carbonate  ou  d’hvdrate  de  no- 
tasse : 

6K0  + 60.1  = 5C1K  + CIO3, KO. 


On  voit  que,  dans  cette  opération,  le  sixième  de  la  potasse 


fSü  -(ans  le/hloralc  de  Potasse,  et  que  les  S/6 
p oduit  secondaire,  le  chlorure  de  potassium, rqui 


- 
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a peu  de  valeur.  Aussi  le  prix  du  chlorate  de  potasse  est-il  resté 
pendant  longtemps  très-élevé.  L’appareil  employé  dans  cette 
préparation  est  représenté  dans  la  figure  94.  a est  le  ballon  de 
verre  dans  lequel  on  a introduit  le  peroxyde  de  manganèse: 
e,  le  tube  qui  sert  à verser  l’acide  chlorhydrique;  b,  le  flacon 
laveur;  c,d,  f,  les  flacons  qui  contiennent  les  dissolutions  de 
potasse. 

On  fabrique  maintenant  le  chlorate  de  potasse  par  un  pro- 
cédé plus  économique. 

On  fait  arriver  un  excès  de  chlore  dans  un  lait  de  chaux,  et 
1 on  obtient  ainsi  de  l’hypochlorite  de  chaux  en  dissolution  dans 
l’eau. 

3(CaO,ClO)  =Ca0,C.l05  + 2CaC!. 

Cette  dissolution  est  traitée  par  un  sel  de  potasse  (carbonate, 
sulfate  ou  chlorure  : le  chlorure  est  employé  de  préférence  aux 
deux  autres).  L’hypochlorite  de  chaux  se  transforme  alors  en 
chlorure  de  calcium  et  en  chlorate  de  chaux.  Ce  dernier  sel 
réagit  sur  le  chlorure  de  potassium,  et  produit  du  chlorate  de 
potasse  peu  soluble,  qui  cristallise,  et  du  chlorure  de  calcium, 
qui  reste  dans  les  eaux  mères  : C103,Ca0-}-ClIv  = ClCa4-  C105,K0. 
Quelques  cristallisations  débarrassent  le  chlorate  de  potasse  des 
sels  étrangers  qu’il  peut  retenir. 

On  obtient  facilement  le  chlorate  de  potasse  en  faisant  passer 
un  courant  de  chlore  dans  un  mélange  de  7,6  parties  de  carbo- 
nate de  potasse,  et  1 6,8  parties  de  chaux  hydratée;  il  se  forme 
du  chlorate  de  potasse,  du  carbonate  de  chaux  et  du  chlorure 
de  calcium;  on  traite  la  masse  par  l’eau  bouillante,  qui  dissout 
le  chlorure  de  calcium  et  le  chlorate  de  potasse  : ce  dernier 
sel  est  purifié  par  cristallisation  (MM.  Graham  et  Liebig). 

Usages.  — On  a essayé  de  faire  entrer  le  chlorate  de  po- 
tasse dans  la  fabrication  de  la  poudre  ; mais  la  poudre  faite  avec 
ce  sel  n’a  pu  être  employée,  parce  qu’elle  était  inflammable 
par  le  choc  ou  le  frottement,  et  que  sa  fabrication  présentait  de 
grands  dangers.  On  a d’ailleurs  constaté  que  cette  poudre  est 
brisante. 

On  a proposé  depuis  quelques  années  de  remplacer  le  phos- 
phore ordinaire  par  le  phosphore  rouge  ou  phosphore  amorphe 
dans  la  fabrication  des  allumettes  chimiques. 

Cette  modification  du  phosphore  n’étant  pas  aussi  inflam- 
mable que  le  phosphore  ordinaire  et  n’étant  pas  vénéneuse,  les 
allumettes  au  phosphore  amorphe  n’offrent  pas  les  dangers  d’in- 
cendie ou  d’empoisonnement  que  présentent  les  allumettes  or- 
dinaires. 

Un  des  procédés  mis  en  usage  pour  l’emploi  du  phosphore 
amorphe  consiste  à l'étendre  sur  du  papier  après  1 avôir  mé- 
langé avec  de  la  gélatine  et  du  verre  pilé.  On  trotte  sur  ce  pa- 
pier une  allumette  soufrée  garnie  d’une  pâte  contenant  des  corps 
oxydants;  une  parcelle  de  phosphore  rouge  s’enflamme  et  dé- 
termine l’inflammation  de  l’allumette.  Mais  on  peut  frotter  sur 
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un  corps  quelconque,  soit  le  phosphore  rouge,  soit  les  allu- 
mettes, sans  produire  l’inflammation. 

On  a aussi  remplacé  le  soufre  dans  les  allumettes  chimiques 
ordinaires, par  l’acide  stéarique  fondu  ou  autres  corps  facilement 
inflammables  et  brûlant  sans  odeur  désagréable. 


HYPOCHI.OR1TË  DE  POTASSE.  CIO, KO. 

Équiv.  = 1131, 23  ou  90,9. 


Ce  sel  possède  une  odeur  de  chlore  qui  rappelle  celle  de 
l’acide  hypochloreux.  11  est  très-peu  stable,  détruit  la  plupart 
des  substances  organiques,  et  notamment  les  matières  colo- 
rantes. 

On  l’obtient  en  faisant  passer  un  excès  de  chlore  dans  une 
dissolution  étendue  de  potasse,  mais  il  est  alors  accompagné  de 
chlorure  de  potassium  ; ce  mélange  est  connu  sous  le  nom 
d’eau  de  Javelle  : 

2KO  + 2C1  = C1K.  + CIO, KO. 

On  peut  obtenir  l’hypochlorite  de  potasse  pur,  en  unissant 
directement  l'acide  hypochloreux  à la  potasse,  ou  en  décom- 
posant l’hypochlorite  de  chaux  par  le  sulfate  ou  le  carbonate 
de  potasse. 

CaO.CIO  -f  KO.CO-  = KO.CIO  + Ca0,C02. 

L eau  de  Javelle  est  employée  dans  l’industrie  pour  détruire 
: les  matières  colorantes. 


SULFATES  DE  POTASSE 

L acide  sulfurique  forme  avec  la  potasse  plusieurs  combinai- 
sons dont  les  mieux  connues  sont  le  sulfate  de  potasse  neutre 
" SO*,KO,  et  le  sulfate  acide  2S03,K0,110. 


SÜI.FATE  NEUTRE  DE  POTASSE.  S03,K0. 

Équiv.  =..  1089,23  ou  87,14. 

Ce  sel  est  anhydre;  il  cristallise  en  prismes  à six  faces  ter- 
mines par  des  pyramides  hexaèdres.  Ses  cristaux  sont  durs  et 
cioqucnt  sous  la  dent;  ils  décrépitent  quand  on  les  chauffe, 
lesistcnt  a la  température  la  plus  élevée  sans  se  décomposer, 
et  entrent  alors  en  fusion. 

rature°- c^e  CG  Se^  cro^  Pr0P01'l’*0nne^emen^  a tempé- 
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100  parties  à 12», 7 dissolvent  10,5  de  sulfate  de  potasse. 

— à 49°  — 16,9  — 

— à 101°, 5 — 20,3  — 

(Gay-Lussac.) 

Lè  sulfate  de  potasse  est  complètement  insoluble  dans  l’al- 
cool ; il  est  également  insoluble  dans  une  dissolution  concentrée 
de  potasse. 

(*)  Lorsqu  on  le  fond  avec  du  sulfate  de  soude  et  qu’on  dis- 
sout ensuite  le  mélange  dans  l’eau  bouillante,  la  liqueur  aban- 
donne par  le  refroidissement  des  cristaux  qui,  en  se  déposant, 
jettent  une  vive  lumière.  Ce  phénomène  se  présente  même 
quelquefois  dans  la  cristallisation  du  sulfate  de  potasse  seul. 

Ce  dégagement  de  lumière  n’a  lieu  que  lorsque  le  sulfate  de 
potasse  a été  préalablement  fondu;  il  paraît  devoir  être  attribué 
au  passage  du  sulfate  de  potasse  de  l’état  amorphe  à l’état  cris- 
tallin (M.  H.  Rose). 

(*)  Le  sulfate  de  potasse  s’unit  à un  équivalent  d’eau  dans 
une  circonstance  particulière,  et  forme  de  petits  cristaux  pris- 
matiques qui  se  décomposent  par  l’action  de  l’eau  bouillante, 
en  produisant  du  sulfate  de  potasse  anhydre.  Ce  sel  hydraté 
prend  naissance  par  l’exposition  à l’air  d’une  dissolution  de 
sulfite  et  d’hyposulfite  de  potasse  (Pelouze). 

Le  sulfate  de  potasse  existe  en  abondance  dans  les  sels  de 
varech.  On  le  trouve  aussi  dans  les  eaux  de  la  mer. 

Il  est  employé  en  médecine  comme  laxatif.  La  fabrication  de 
l’alun  et  celle  du  nitre  en  consomment  de  grandes  quantités. 


(*)  BISULFATE  DE  TOTASSE.  2S03,K0,H0. 

Équiv.  = 1700,0  ou  130. 

Ce  sel  peut  être  obtenu  anhydre  ou  hydraté. 

Pour  obtenir  le  bisulfate  de  potasse  hydraté  2SOs,KO,HO,  on 
doit  chauffer  2 parties  de  sulfate  neutre  de  potasse  avec  une 
partie  d’acide  sulfurique  monohydralé  ; le  mélange  entre  en 
fusion,  et  l’on  arrête  la  calcination  quand  il  ne  se  dégage  plus 
de  vapeurs  d’acide  sulfurique.  Lu  reprenant  la  masse  par  Peau 
bouillante,  le  bisulfate  de  potasse  se  dépose  par  le  refroidisse- 
ment sous  la  forme  de  prismes  incolores. 

La  saveur  du  bisulfate  de  potasse  est  très-acide;  ce  sel  rougit 
fortement  la  teinture  de  tournesol;  il  entre  facilement  en  fu- 
sion sous  l’influence  de  la  chaleur,  et  devient  très-liquide  : il 
se  dissout  dans  2 parties  d'eau  froide  et  une  partie  d’eau  bouil- 
lante. Cette  dissolution,  traitée  par  l’alcool,  est  décomposée  en 
sulfate  neutre  de  potasse,  qui  se  précipite,  et  en  acide  sulfuri- 
que. , 

Le  bisulfate  de  potasse  se  décompose  vers  G00°  en  acide  sul- 
furique, acide  sulfureux  et  oxygène,  et  en  sulfate  neutre  de 
potasse.  Cette  propriété  du  bisulfate  de  potasse  est  utilisée  dans 
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certaines  analyses  minérales  : on  conçoit  en  effet  que  certains 
corps,  qui  ne  sont  pas  attaqués  par  l’acide  sulfurique  monohy- 
draté  dont  l’action  ne  peut  s’exercer  au  delà  de  325°,  point 
d’ébullition  de  cet  acide,  se  trouvent  au  contraire  attaqués  lors- 
qu’on les  calcine  avec  le  bisulfate  de  potasse,  qui  ne  dégage 
l’acide  sulfurique  ou  ses  éléments  que  vers  600°. 

Le  bisulfate  de  potasse  anhydre  peut  être  obtenu  en  faisant 
dissoudre  le  sulfate  neutre  de  potasse  dans  l’eau  et  ajoutant  à 
la  dissolution  2 équivalents  d’acide  sulfurique  monohydraté.  Ce 
sel  anhydre  cristallise  en  aiguilles  prismatiques;  lorsqu’on  l’ex- 
pose-à l’air  humide,  il  se  transforme  peu  à peu  en  bisulfate  de 
potasse  hydraté  (M.  Jacquelain), 

Le  bisulfate  de  potasse  se  combine  avec  quelques  acides  hy- 
dratés, tels  que  les  acides  azotique  et  phosphorique. 

11  s’unit  aussi  au  sulfate  neutre  de  potasse  en  plusieurs  pro- 
portions. 


CARBONATES  DE  POTASSE 

L’acide  carbonique  se  combine  avec  la  potasse  en  trois  pro- 
portions pour  former  le  carbonate  neutre  de  potasse  CO2, KO  ; le 
sesquicarbonate  de  potasse  3C02,2K0;  le  bicarbonate  de  potasse 
2C02,K0. 


CARBONATE  NEUTRE  DE  POTASSE.  CO2, KO. 

Équiv.  = 864,30  ou  69,14. 

On  appelait  autrefois  ce  sel  alcali  végétal,  sel  de  tartre,  alcali 
dulcifié.  Dans  le  commerce  on  le  nomme  ordinairement  potasse. 


Propriétés.  — Le  carbonate  neutre  de  potasse  a une  saveur 
acre  et  légèrement  caustique.  11  est  très-soluble  dans  l’eau  et 
déliquescent,  1 eau  en  dissou I,  a la  température  ordinaire  un 
poids  égal  au  sien;  sa  réaction  est  fortement  alcaline.  Il  cristal- 
lise dilncilement  et  forme  des  tables  rhomboidales  oui  contien- 
nent 2 équivalents  d’eau. 

Le  carbonate  neutre  de  potasse  est  insoluble  dans  l’alcool.  Il 
ond  a la  température  rouge,  et  n’est  pas  décomposé  par  la 
chaleur  seule  ; mais  lorsqu’on  le  soumet  à l’action  de  la  vapeur 
d eau,  il  est  décomposé  et  se  transforme  en  hydrate  de  potasse. 

Le  charbon,  à une  température  très-élevée,  agit  sur  le  car- 

?Sinnn  P*°tafssre  le  potassium  en  liberté  ; c’est  sur  cette 

icaction  qu  est  fondée  la  préparation  ordinaire  du  potassium. 

,a  c iau*>  en  présence  de  l’eau,  transforme  le  carbonate  de 
potasse  en  hydrate  de  potasse. 


Préparation.  — Les  végétaux  contiennent  de  la  potasse 
unie  a divers  acides  organiques,  tels  que  les  acides  acétique, 
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malique,  oxalique,  tartrique,  etc.  Lorsqu’on  soumet  ces  sels  à 
la  calcination,  on  les  décompose  en  carbonate  de  potasse  qui  se 
retrouve  dans  la  cendre  du  végétal. 

La  potasse  du  commerce  n’est  autre  que  la  partie  soluble  des 
cendres  que  l’on  a évaporée  à siccité. 

Le  carbonate  de  potasse  provenant  des  cendres  lessivées  n’est 
pas  pur;  il  est  toujours  mélangé  à différents  sels  solubles,  tels 
que  le  sulfate,  le  chlorure  et  le  silicate  potassiques. 

La  quantité  de  carbonate  de  potasse  réel  contenue  dans  les 
potasses  du  commerce  varie  suivant  les  essences  de  bois  qui 
ont  produit  les  cendres. 

La  potasse  la  plus  pure  est  celle  qui  provient  des  cendres  de 
bouleau,  et  la  moins  pure,  celle  du  pin  (M.  Berthier).  On  peut 
dire  que  1 00  kilogrammes  de  cendres  donnent  ordinairement 
10  kilogrammes  environ  d'un  résidu  soluble  qui  porte  le  nom 
de  salin. 

Les  sels  qui  accompagnent  le  carbonate  de  potasse  étant  beau- 
coup moins  solubles  que  ce  dernier  sel,  on  purifie  souvent  les 
salins  en  les  traitant  par  leur  poids  d’eau  froide,  qui  dissout  le 
carbonate  de  potasse  et  laisse  la  plus  grande  partie  des  sels 
étrangers. 

La  dissolution,  évaporée  à sec,  donne  du  carbonate  de  potasse 
plus  pur  que  le  salin. 

Le  salin  est  ordinairement  coloré  en  brun  par  des  matières 
organiques;  lorsqu’il  a été  calciné  au  contact  de  l’air,  il  devient 
blanc,  et  on  lui  donne  le  nom  de  potasse  perlasse. 

Les  potasses  portent,  dans  le  commerce,  des  noms  qui  rap- 
pellent leur  origine. 

On  connaît  les  potasses  d'Amérique,  de  Russie,  des  Vosges , de 
Trêves , etc. 

On  prépare  le  carbonate  de  potasse  parfaitement  pur  par  l’un 
des  procédés  suivants  : 

t°  On  trouve  dans  le  commerce  du  bicarbonate  de  potasse, 
que  l’on  peut  facilement  purifier  par  cristallisation  : en  sou- 
mettant ce  sel  à une  légère  calcination  dans  un  creuset  de  pla- 
tine, on  le  transforme  en  carbonate  neutre  de  potasse. 

2°  On  peut  encore  obtenir  du  carbonate  de  potasse  en  soumet- 
tant à la  calcination  de  la  crème  de  tartre  (bitartrate  de  potasse). 
Le  produit  ainsi  préparé  porte  le  nom  de  potasse  du  tartre. 

La  manière  la  plus  sûre  d’obtenir  du  carbonate  de  potasse 
pur  consiste  à décomposer,  par  la  chaleur,  l’oxalate  de  po- 
tasse. 

Le  carbonate  neutre  de  potasse  s’obtient  aussi  en  calcinant 
un  mélange  de  bitartrate  et  cl  azotate  de  potasse  C8HvO10,KO,HO-f- 
2(Az05,K  0)=  3(CO*IvO)  -j-  SCO*  -f-  5110  4-  Az.  Le  produit  de  la 
calcination  jouit  de  propriétés  différentes  suivant  les  propor- 
tions de  bitartrate  de  potasse  et  de  nitre  qui  ont  été  employées. 

On  donne  le  nom  de  flux  noir  au  produit  de  la  calcination 
d’un  mélange  de  poids  égaux  de  crcme  de  tartre  et  d’azotate  de 
potasse.  Le  flux  noir  contient  toujours  un  excès  de  charbon  qui 
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n’a  pas  etc  brûlé  : il  est  employé  dans  les  essais  par  voie  sèche 
comme  réduclif  et  comme  fondant. 

Le  flux  blanc  s’obtient  en  calcinant  1 partie  de  crème  de  tartre 
et  2 parties  d’azotate  de  potasse.  11  n’agit  que  comme  fondant 
et  non  comme  réductif,  parce  qu’il  ne  contient  pas  de  charbon 
libre. 

Usages.  — Le  carbonate  neutre  de  potasse  est  surtout  em- 
ployé dans  la  fabrication  des  savons  mous,  dans  celle  du  cristal 
et  du  cyanoferrure  de  potassium.  Il  sert  aussi  quelquefois  à 
transformer  en  azotate  de  potasse  les  azotates  de  chaux  et  de 
magnésie  contenus  dans  les  matériaux  salpêtrés. 


O BICARBONATE  DE  POTASSE.  2C02,K0,H0. 

Équiv.  = 1251,80  ou  100,14. 

Le  bicarbonate  de  potasse  cristallise  en  prismes  rhomboï- 
daux,  qui  contiennent  un  équivalent  d’eau.  Sa  réaction  est  al- 
caline. Chauffé  à 100°,  il  perd  son  eau  et  son  acide  carbonique, 
et  se  transforme  en  carbonate  neutre.  11  est  inaltérable  à l’air, 
et  beaucoup  moins  soluble  dans  l’eau  que  le  carbonate  neutre 
de  potasse  ; il  ne  se  dissout  que  dans  quatre  fois  son  poids 
d’eau  froide. 

Lorsqu  on  fait  bouillir  sa  dissolution,  on  le  transforme  d’abord 
en  sesqmcarbonate,  et  ensuite  en  carbonate  neutre.  Toutefois 
celte  décomposition  s eflectue  avec  assez  de  lenteur  pour  qu’on 
puisse  purifier  le  bicarbonate  de  potasse  sans  perte  considéra- 
ble, en  le  laissant  se  déposer  d’une  dissolution  bouillante. 

La  dissolution  du  bicarbonate  de  potasse  ne  doit  jamais  être 
laite  dans  un  vase  de  fer,  attendu  qu’une  certaine  quantité  de 
ce  métal  entrerait  en  dissolution  et  colorerait  le  sel  en  jaune. 

Les  sels  de  magnésie,  qui  sont  immédiatement  précipités  par 
le  caibonate  neutre  de  potasse,  ne  sont  pas  troublés  par  le  bi- 
carbonate : cette  propriété  permet  de  distinguer  facilement  ces 
deux  sels  1 un  de  l’autre. 

On  prépare  le  bicarbonate  de  potasse  en  soumettant  le  carbo- 
nate neutre  de  potasse  à l’action  de  l’acide  carbonique. 

Le  bicarbonate  de  potasse  est  employé  dans  le  traitement  de 
la  goutte  et  de  la  gravcllo. (*) 


(*)  SESQUICARBONATE  DE  TOTASSE.  3C02,2K0. 

Équiv.  = 2000,0  ou  4 00. 

n Dpare  ce  sel  en  faisant  bouillir  pendant  quelque  ten 
l’on/  Ift,?111?"  ( ? bicarbonate  de  potasse,  ou  en  dissolvant  d; 

lûü  parties  de  carbonate  neutre  et  131  parties  de  bicarl 
«ate,  et  faisant  cristalliser  la  liqueur. 

5. 
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82  . POTASSE  DU  COMMERCE. 

Le  sesqui  carbonate  de  potasse  présente  des  caractères  qui  rap- 
pellent a la  fois  ceux  du  carbonate  neutre  et  ceux  du  bicarbo- 
nate de  potasse. 


(*)  COMPOSITION  DES  POTASSES  DU  COMMERCE. 

Toutes  les  potasses  contiennent  une  certaine  quantité  de 
soude.  On  doit  les  regarder  comme  des  mélanges  en  propor- 
tions variables  de  potasse  carbonatée  ou  hydratée,  de  sulfate  de 
potasse,  de  chlorure  de  potassium  et  de  carbonate  de  soude: 
elles  contiennent  en  outre  de  la  silice,  de  l’alumine,  de  l’acide 
phosphorique,  de  la  chaux,  des  oxydes  de  fer  et  de  manganèse 
qui  leur  donnent  une  teinte  rougeâtre  ou  bleuâtre. 

Le  tableau  suivant  représente  la  composition  des  potasses  du 
commerce  : 


POTASSE 

de  Toscan?. 

de  Russie. 

d'Amérique. 

perlasse. 

des  Vosges. 

Sulfate  de  potasse. . . 

* 13,47 

14,11 

15,32 

14,38 

33,84 

Chlorure  de  potassium 

0,95 

2,09 

8,15 

3.64 

9,16 

Carbonate  de  potasse. 

74,10 

69,61 

68,07 

71,38 

38,63 

Carbonate  de  soude. . . 

3,01 

3,09 

5,85 

2,31 

4,17 

Résidu  insoluble.  ... 

0,65 

1.21 

3,35 

0,44 

2,68 

Humidité 

7,28 

8,82 

iudëtei  ni. 

4.56 

7,34 

Acide  phosphorique  , 
chaux,  silice,  etc., 
perte 

0,54 

1,07 

indéterm. 

3,29 

4,20 

100, CO 

100,00 

160,00 

100,00 

100,00 

Comme  il  peut  être  important  dans  plusieurs  industries  de 
constater  la  présence  du  carbonate  de  soude  que  Ton  introduit 
souvent  frauduleusement  dans  les  potasses  du  commerce,  ou  qui 
s’y  trouve  naturellement,  nous  indiquerons  un  procédé  qui 
permet  de  reconnaître  dans  une  potasse  moins  d'un  centième 
d’un  sel  de  soude. 

On  pèse  2 grammes  environ  de  la  potasse  à essayer,  que  Ton 
dissout  dans  une  petite  quantité  d’eau  et  que  Ton  décompose  par 
un  léger  excès  d'acide  chlorhydrique.  La  liqueur  est  versée  dans 
une  petite  capsule  de  platine  et  évaporée  a sec  afin  de  chasser 
Texces  d’acide  chlorhydrique.  Ou  reprend  le  résidu  par  l’eau,  et 
Ton  verse  dans  la  liqueur  quelques  gouttes  d’une  dissolution 
d’anlimoniate  de  potasse  grenu,  préparé  avec  les  précautions 
qui  seront  indiquées  en  traitant  de  l’antimoine.  Pour  peu  que 
la  potasse  contienne  de  la  soude,  il  se  forme  par  l’agitation  un 
précipité  grenu  d’antimoniate  de  soude,  dont  le  poids  permet 
d’apprécier  la  quantité  de  soude  qui  se  trouvait  dans  la  potasse 
essayée  (Fremv). 
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(*)  ALCALIMÉTRIE. 

On  donne  le  nom  à’ alcalimétrie  aux  opérations  analytiques  qui 
ont  pour  but  de  déterminer  la  quantité  réelle  d’alcali  contenue 
dans  les  carbonates  de  potasse  et  de  soude  du  commerce. 

Ces  sels  ne  sont  presque  jamais  purs.  Ils  renferment  ordinai- 
rement des  matières  insolubles,  de  l’eau,  des  chlorures  et  des 
sulfates.  Dans  la  plupart  des  cas,  le  seul  sel  important  à doser 
dans  la  potasse  ou  la  soude  du  commerce,  est  l’alcali  libre  ou 
carbonaté  ; les  autres  substances  ont  ordinairement  peu  de  va- 
leur, et  l’on  ne  cherche  pas  à en  évaluer  la  proportion  dans  les 
essais  alcalimé triques. 

Le  principe  de  l’alcalimétrie  est  fort  simple.  Étant  donné  une 
dissolution  étendue  d’alcali  libre,  de  carbonate,  de  chlorure  et 
de  sulfate  de  potasse  ou  de  soude,  si  l’on  introduit  dans  ce  mé- 
lange un  acide  étendu,  l’acide  sulfurique,  par  exemple,  cet 
acide  porte  uniquement  son  action  sur  l’alcali  libre  ou  car- 
bonaté : tant  que  l’acide  n’est  pas  en  assez  grande  quantité  pour 
produire  un  sulfate  neutre  de  la  formule  S03,M0,  la  liqueur 
possède  une  réaction  alcaline  ; lorsque  la  base  est  saturée,  la 
liqueur  devient  neutre  aux  papiers  réactifs  ; mais  pour  peu 
qu’on  dépasse  le  terme  de  saturation,  et  que  l’on  ajoute  une 
quantité  d’acide  sulfurique  plus  grande  que  celle  qu’il  faut  em- 
ployer pour  produire  le  sel  neutre  S03,M0,  la  liqueur  rougit  le 
papier  bleu  de  tournesol  : ce  caractère  indique  la  fin  de  Fopé- 
ration.  On  déduit  facilement  du  volume  de  liqueur  acide  em- 
ployé le  titre  pondéral  d’une  potasse,  c’est-à-dire  le  nombre  de  cen- 
tièmes de  potasse  pure  qu’elle  contient. 

Supposons  qu’une  potasse  du  commerce,  qui  est  en  général 
impure,  soit  au  contraire  parfaitement  pure  et  représente  un 
équivalent  de  carbonate  de  potasse  CO2, KO  ; il  faudra  évidem- 
ment un  équivalent  d’acide  sulfurique  S03,H0  pour  décomposer 
ce  sel.  On  aura  COVvO -|-  S03,H0  = S03,K0-f-  CO2  + HO. 

Descroizilles  introduisit  un  grand  perfectionnement  dans  les 
analyses  alcalimétriques,  et  les  rendit  véritablement  pratiques, 
en  substituant  aux  pesées  les  mesures  de  volumes;  il  proposa 
le  premier  de  déterminer  la  proportion  d’acide  sulfurique, 
on  mesurant  le  volume  de  cet  acide  qu’il  faut  employer  pour 
operer  la  saturation,  au  lieu  de  le  peser  comme  on  l’avait  fait 
avant  lui. 

Enfin  Gay-Lussac,  conservant  le  principe  de  Descroizilles,  ap- 
porta de  nouveaux  perfectionnements  aux  analyses  alcalimétri- 
ques  et  les  rendit  à la  fois  faciles  et  exactes.  Nous  emprunterons 
au  travail  de  Gay-Lussac  les  détails  suivants. 

Au  lieu  de  peser  4Br,807  de  la  potasse  à essayer,  on  en  pèse 
f-,  y?’  c’est-à-dire  dix  fois  plus  ; on  la  dissout  dans  une  quan- 
Èinn  a ea^  (IU0  dissolution  occupe  un  demi-litre  ou 
500  centimètres  cubes,  et,  au  moyen  d’une  pipette  de  50  cen- 
Umctres  cubes,  on  en  prélève  la  dixième  partie,  c’est-à-dire 
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4sr,807,  qu’on  transporte  dans  le  vase  où  la  neutralisation  doit 
être  faite. 

On  peut  donc  faire  ainsi  dix  analyses  avec  un  seul  échan- 
tillon : au  lieu  d’employer,  pour  la  saturation,  de  l’acide  sulfu- 
rique concentré,  on  se  sert  d’acide  étendu  ; l’acide  dont  Des- 
croizilles  a proposé  le- premier  l’emploi,  et  qui  a été  conservé 
par  Gay-Lussac,  est  préparé  avec  b grammes  d’acide  sulfurique 
monohydraté  SO^HO  dissous  dans  une  quantité  d’eau  telle  que 
le  mélange  occupe  à la  température  de  -f-  15°  un  volume  de 
bO  centimètres  cubes. 

Pour  préparer  une  certaine  quantité  de  cet  acide  faible,  qu’on 
appelle  acide  sulfurique  normal,  on  dissout  100  grammes  d’acide 
sulfurique  monohydraté  dans  l’eau,  de  manière  à compléter  le 
volume  d’un  litre.  Cet  acide  contient,  comme  on  le  voit,  l'acide 
sulfurique  et  l’eau  dans  le  même  rapport  que  l’acide  de  Des- 
croizilles. 

Pour  apprécier  le  volume  d’acide  sulfurique  nécessaire  pour 
saturer  la  potasse,  on  introduit  l’acide  sulfurique  normal  dans 
une  burette  graduée  qui  porte  le  nom  de  burette  alcalimétrique. 

La  burette  alcalimétrique  de  Gay-Lussac  est  divisée  en  demi- 
centimètres  cubes.  Cent  divisions  de  cette  burette  contiennent 
donc  50  centimètres  cubes  d’acide  normal  représentant  5 gram- 
mes d’acide  sulfurique  monohydraté.  11  est  donc  évident  qu’une 
potasse  essayée  sous  le  poids  de  4sr,807,  qui  exigerait  pour  sa 
neutralisation  100  divisions  d’acide  sulfurique  normal  contenues 
dans  la  burette,  serait  de  la  potasse  absolument  pure,  et  qu’une 
autre  potasse  qui  exigerait  00  divisions  d’acide  normal  contien- 
drait seulement  00  pour  100  de  son  poids  de  potasse  réelle.  Ces 
divisions  ou  degrés  de  la  burette  alcalimétrique  expriment  donc 
le  titre  pondéral  de  l’alcali  soumis  à l’expérience  : Ou  divisions  de 
la  burette  indiquent  que  la  potasse  essayée  contient  par  quintal 
métrique  00  kilogrammes  de  potasse  pure. 

11  ne  faut  pas  confondre  le  titre  pondéral  avec  le  degré  alca- 
limétrique d’un  alcali. 

Le  deqré  alcalimétrique  de  Descroizilles  n’a  pas  la  même  valeur 
que  le  degré  centésimal  : dans  le  procédé  de  Descroizilles,  au 
lieu  d’opérer  dans  chaque  essai  sur  4gr,807  de  potasse,  on  opé- 
rait sur  b grammes,  et  le  degré  alcalimétrique  était  le  nombre 
de  divisions  d’acide  sulfurique  normal  qu’il  fallait  employer  à 
leur  neutralisation.  Quand  on  dit  qu’un  alcali  marque  60  degrés 
alcalimétriques,  cela  signifie  que  100  kilogrammes  de  la  potasse 
essayée  contiennent  en  potasse  une  quantité  pouvant  saturer 
00  kilogrammes  d’acide  sulfurique  concentré. 


Détermination  du  titre  pondéral  d’une  potasse. 

Pour  déterminer  le  titre  pondéral  d’une  potasse,  on  prélève 
plusieurs  échantillons  de  la  potasse  à essayer  ; ces  échantillons 
sont  mêlés  ensemble,  réduits  en  poudre,  et  1 on  en  PcS, 
48<?r,ft7.  Cette  quantité  est  introduite  dans  une  éprouvette  a 
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pied  qui  contient  un  demi-litre  jusqu’à  un  trait  marqué  à la 
partie  supérieure  ; on  y verse  3 ou  4 décilitres  d’eau,  et  l’on  fa- 
cilite la  dissolution  du  sel  en  l’écrasant  avec  une  baguette  de 
verre.  Lorsque  la  dissolution  est  faite,  cette  baguette  est  lavée 
avec  soin,  et  l’on  complète  le  demi-litre  en  ajoutant  de  l’eau 
jusqu’à  ce  que  la  surface  du  liquide  affleure  le  trait. 

On  prend  la  dixième  partie  de  la  dissolution  précédente,  au 
moyen  d’une  pipette  qui  contient  50  centimètres  cubes.  On  vide 
la  pipette  dans  un  vase  de  forme  cylindrique  qu’on  place  sur 
une  feuille  de  papier  blanc,  afin  d’apprécier  aisément  les 
changements  de  couleur  que  doit  éprouver  la  dissolution  al- 
caline, qu’on  a eu  soin  de  colorer  légèrement  en  bleu  avec  du 
tournesol. 

Après  cette  opération  préliminaire,  on  remplit  une  burette 
graduée  jusqu’à  son  zéro,  avec  de  l'acide  sulfurique  normal,  et 
l’on  verse  peu  à peu  cet  acide  dans  le  vase,  auquel  on  imprime 
un  mouvement  giratoire. 

La  teinture  de  tournesol  ne  change  pas  d’abord  de  couleur, 
et  l’acide  carbonique  ne  se  dégage  pas,  parce  que  cet  acide  se 
porte  sur  le  carbonate  de  potasse  qui  n’a  pas  encore  été  décom- 
posé et  produit  du  bicarbonate  de  potasse.  Mais  lorsque  la  moi- 
tié de  la  saturation  est  dépassée,  quelle  est  arrivée  aux  1 I /20 
environ,  l’acide  carbonique  commence  à se  dégager  et  la  li- 
queur prend  une  teinte  d’un  rouge  vineux  due  à l’acide  carbo- 
nique. On  continue  alors  à verser  l’acide  normal,  sans  cesser 
d’agiter  la  liqueur  ; on  l’essaye  de  temps  en  temps,  en  y plon- 
geant une  baguette  de  verre  et  en  faisant  avec  cette  baguette 
un  trait  sur  un  papier  bleu  de  tournesol.  Tant  que  la  marque 
laissée  sur  le,  papier  ne  se  colore  pas  en  rouge  d'une  manière 
permanente,  c’est  que  la  réaction  acide  est  due  à l’acide  carbo- 
nique et  qu  il  reste  encore  du  carbonate  à décomposer;  mais 
lorsque  la  liqueur  prend  subitement  la  teinte  pelure  d’oignon  et 
que  le  trait  rouge  fait  sur  le  papier  devient  persistant,  l’opéra- 
tion peut  être  considérée  comme  terminée. 

, ^ alors  sur  la  burette  le  nombre  des  divisions  employées 

à la  saturation  : s il  a fallu,  par  exemple,  55  divisions,  c’est 
que  la  potasse  contenait  les  55  centièmes  de  son  poids  d 'alcali 
reel.  * 

Ordinairement,  on  ne  se  contente  pas  d’un  seul  essai  ; on  en 
tau  deux  ou  trois  : le  premier  sert  a indiquer  approximative- 
ment la  limite  delà  saturation  qu’on  atteint  avec  plus  d’exacti- 
tude en  répétant  l’expérience.  Cette  analyse  ne  demande  que 
quelques  minutes  et  donne  à 4 ou  5 millièmes  près  le  titre  réel 
d un  alcali.  1 

■i  Si  1 °n  'eut  rendre  les  analyses  alcalimétriques  très-exactes, 
il  est  indispensable  de  faire  éprouver  au  titre  observé  une  lé- 
gère correction. 

Pour  reconnaître  le  moment  où  le  carbonate  de  potasse  est 
c.?mJ i e eiTlen- décomposé,  on  est  obligé  d’ajouter  un  petit  excès 
ü acide  sulfurique,  afin  de  donner  à la  liqueur  une  teiote  pelure 
d oignon  ; le  titre  obtenu  est  donc  toujours  trop  fort  : pour  le 
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rendre  exact,  il  faut  déterminer  la  quantité  d’acide  sulfurique 
qui  a été  ajoutée  en  excès. 

Supposons  que,  la  dissolution  étant  neutre,  on  ajoute  deux 
gouttes  d’acide  sulfurique  en  excès,  afin  d’obtenir  une  liqueur 
qui  produise  sur  le  papier  de  tournesol  des  traits  rouges  persis- 
tants; pour  déterminer  la  valeur  de  ces  deux  gouttes  et  tes  re- 
trancher de  l’indication  donnée  par  la  burette,  on  examine 
combien  il  faut  de  gouttes  d’acide  normal  pour  représenter  une 
division  de  la  burette,  et  on  calcule  la  fraction  de  centimètre 
cube  que  représentent  les  deux  gouttes  d’acide  employées  pour 
rendre  la  teinte  rouge  persistante.  Si,  par  exemple,  chaque  de- 
mi-centimètre cube,  ou  chaque  grande  division  de  la  burette, 
représente  10  gouttes,  dans  l’exemple  que  nous  avons  choisi,  il 
faudra  retrancher  deux  dixièmes  de  division  pour  obtenir  le 
titre  réel. 

Le  titre,  au  lieu  d’être  55,  sera  55  — 0,2  = 54,8. 

La  potasse  contiendra  donc  54,8  pour  100  de  son  poids  d’alcali 
réel,  ou  548  kilogrammes  par  1000  kilogrammes. 


Détermination  du  titre  pondéral  d’une  soude. 

Le  carbonate  de  soude  du  commerce  n’a  de  valeur  que  par  la 
soude  qu’il  contient  à l’état  de  carbonate  ou  à l’état  caustique. 
On  en  détermine  le  titre  par  une  méthode  entièrement  semblable 
à celle  qui  a été  décrite  pour  la  potasse;  seulement,  comme 
l’équivalent  de  la  soude  est  plus  léger  que  celui  de  la  potasse,  il 
faut  moins  de  soude  pour  saturer  la  même  quantité  d acide,  et 
au  lieu  d’employer  4gr,807,  on  n’opère  que  sur  3gr,l$5  de  la 
soude  à analyser. 

Si  cette  quantité  représentait  de  la  soude  pure,  elle  exigerait 
pour  sa  saturation  5 grammes  d’acide  sulfurique  concentre  ou 
100  demi-centimètres  cubes  d’acide  sulfurique  normal  (100  di- 
visions de  la  burette  alcaliinétrique  de  Gay-Lussac). 

Pour  faire  l'analyse  d’une  soude  du  commerce,  on  dissout 
31gr,85  de  la  soude  à essayer  dans  une  quantité  d’eau  telle  que 
cette  dissolution  occupe  500  centimètres  cubes.  On  prend  50  cen- 
timètres cubes  de  cette  liqueur  avec  la  pipette,  et  1 on  opeie  la 
saturation  en  suivant  les  précautions  indiquées  précédemment. 
S’il  faut  pour  la  neutralisation  40  divisions  de  la  burette,  c’est 
que  la  soude  essayée  contient  les  40  centièmes  de  son  poids  de 

soude  pure  NaO.  , „ . . w 

La  soude  du  commerce  contient  quelquefois  des  sulfures,  des 
sulfites  ou  des  hyposulfiles  qui,  se  trouvant  décomposés  par  1 a- 
cide  sulfurique  comme  les  carbonates,  prennent  une  certaine 
ouantité  d’acide  cl  rendent  l’analyse  inexacte.  Dans  ce  cas,  il 
est  indispensable  de  transformer  en  sulfate  les  sels  précédents 
en  calcinant  la  soude  avec  quelques  centièmes  de  chloiale  de 

P0U  assez  souvent  de  la  wj? 

caustique;  on  peut  en  apprécier  la  proportion  d une  mameie  su 
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fisamment  exacte,  en  décomposant  la  soude,  que  nous  supposons 
plus  ou  moins  caustique,  par  un  excès  de  chlorure  de  baryum. 
Le  carbonate  alcalin  produit  du  carbonate  de  baryte,  tandis  que 
la  soude  libre,  réagissant  sur  le  chlorure  de  baryum,  met  en 
liberté  une  quantité  de  baryte  proportionnelle  à la  quantité  de 
soude  existant  dans  le  carbonate. 

On  jette  la  liqueur  sur  un  filtre  qui  retient  le  carbonate  de 
baryte  produit  par  le  carbonate  de  soude.  On  lave  le  précipité  et 
l'on  fait  passer  dans  les  liqueurs,  réunies  aux  eaux  de  lavage,  un 
courant  d’acide  carbonique.  Le  poids  de  carbonate  de  baryte  ob- 
tenu en  second  lieu  indique  la  proportion  de  soude  libre  con- 
tenue dans  le  carbonate  de  soude  essayé  (M.  Barreswil). 

(*)  SILICATES  DE  POTASSE. 

La  silice  paraît  se  combiner  avec  la  potasse  en  un  grand  nom- 
bre de  proportions.  Si  l’on  fond  une  partie  de  silice  avec  quatre 
parties  d’hydrate  de  potasse  et  que  l’on  reprenne  la  masse  par 
l’eau,  on  obtient  une  liqueur  qui  donne  par  l’évaporation  de 
petits  cristaux  nacrés  de  silicate  de  potasse. 

Les'  anciens  chimistes  donnaient  le  nom  de  liqueur  des  cailloux 
aux  dissolutions  de  silice  dans  la  potasse. 

Les  silicates  de  potasse  étant  difficiles  à obtenir  purs,  leur  com- 
position n’a  pas  été  jusqu’à  présent  déterminée  exactement.  Le 
sel  produit  en  faisant  fondre  de  la  silice  avec  du  carbonate  de 
potasse  paraît  avoir  pour  formule  Si03,3K0. 

Le  silicate  de  potasse  est  quelquefois  nommé  verre  soluble. 

Les  corps  organiques  qu’on  a trempés  dans  une  dissolu- 
tion de  verre  soluble  et  ensuite  desséchés,  ne  brûlent  plus  avec 
flamme. 

On  peut  donc  employer  le  verre  soluble  pour  préserver  de 
1 incendie  le  bois  qui  entre  dans  les  constructions  et  les  tissus 
inflammables  (M.  Fuchs). 

En  effet,  les  matières  qui  sont  revêtues  de  cet  enduit  éprou- 
vent une  véritable  distillation,  mais  ne  peuvent  brûler  avec 
flamme,  ce  qui  empêche  le  feu  développé  sur  un  point  de  se 
propager  au  delà. 

On  prépare  d’une  manière  économique  le  verre  soluble  en 
faisant  fondre  ensemble,  pendant  six  heures,  dans  un  creuset  de 
terre  réfractaire,  10  parties  de  carbonate  de  potasse,  15  parties 
de  quartz  pulvérisé,  et  I partie  de  charbon.  La  masse  que  l’on 
obtient  présente  un  aspect  vitreux  : elle  est  colorée  en  noir  par 
le  charbon  qui  s y trouve  en  excès  ; elle  se  dissout  presque  en- 
tièrement dans  1 eau  bouillante;  sa  dissolution  est  fortement  al- 
caline. 

Le  silicate  de  potasse  possède  une  tendance  remarquable  à 
former  des  silicates  doubles;  il  entre  dans  la  composition  du 
verre  de  Bohême  et  dans  celle  du  cristal. 

On  s en  sert  aussi  pour  les  peintures  siliceuses  et  le  durcis- 
sement des  pierres  calcaires  (procédés  Kuhlmann). 
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SODIUM.  Na. 
Équiv.  =287,5  ou  23. 


Le  sodium  présente  une  grande  analogie  avec  le  potassium. 
Ce  corps  a été  isolé  par  Davy  en  décomposant  la  soude  parla 
pile.  Peu  de  temps  après,  Thénard  et  Gay-Lussac  démontrè- 
rent qu’on  peut  obtenir  le  sodium  par  l’action  du  fer  sur  la 
soude,  sous  l’influence  d’une  température  élevée. 

On  prépare  actuellement  le  sodium  par  le  procédé  de  M.  Brun- 
ner,  en  décomposant  le  carbonate  de  soude  par  le  charbon,  à 
l’aide  de  l’appareil  que  nous  avons  décrit  en  traitant  de  la  pré- 
paration du  potassium  (ftg.  95). 

D’importants  perfectionnements  ont  été  apportés  récemment 
à la  préparation  du  sodium  et  permettent  d’obtenir  facilement 
ce  métal  par  grandes  quantités.  Dans  le  procédé  deM.  Brunner, 
le  charbon  tend  à surnager  le  carbonate  de  soude  fondu,  de 
sorte  que  la  décomposition  de  ce  sel  ne  s’opérant  qu’à  la  sur- 
face du  bain  est  nécessairement  très-lente.  Mais  si  l’on  ajoute 
au  mélange  une  certaine  quantité  de  craie  (carbonate  de  chaux), 
le  charbon  reste  intimement  mélangé  au  carbonate  de  soude  ; 
la  réduction  de  ce  sel  s’opère  beaucoup  plus  vite  et  à une  tem- 
pérature moins  élevée.  La  proportion  de  craie  doit  être  à peu 
près  le  dixième  du  poids  total  du  mélange. 

Les  travaux  de  M.  H.  Sainte-Claire  Deville  ont  permis  de  pré- 
parer ce  métal  industriellement  et  de  l’employer  aujourd  hui  a 
l’extraction  de  plusieurs  autres  métaux. 

Grâce  à ces  perfectionnements,  le  kilogramme  desodium,qui, 
au  commencement  du  siècle,  valait  10,000  francs,  revient  au- 
jourd’hui à 9 fr.  25. 


Propriétés.  — Le  sodium  est  d’un  blanc  d'argent,  d un 
éclat  métallique,  quand  il  est  récemment  coupé  ; mais  il  se 
ternit  presque  immédiatement  au  contact  de  l’air.  8a  densité 
est  0,972.  Il  entre  en  fusion  à 90°,  et  se  volatilise  à une  tempéra- 


ture rouge.  . 

Le  sodium  est  moins  volatil  que  le  potassium.  Il  décompose 
l’eau,  comme  ce  dernier  métal,  à la  température  ordinaire. 
Lorsqu’on  jette  sur  l’eau  un  morceau  de  sodium,  il  se  fait  un 
vif  dégagement  d’hydrogène  ; mais  la  chaleur  produite  par  1 ac- 
tion de  ce  métal  sur  l'eau  n’étant  pas  aussi  lorte  que  pour  le 


potassium,  le  gaz  ne  s’enflamme  pas. 

Si  l’on  rend  l’eau  visqueuse  en  y dissolvant  de  la  gomme,  atin 
de  ralentir  le  mouvement  du  métal,  ou  que  l'on  jette  le  sodium 
dans  un  verre  qui  ne  contient  que  quelques  gouttes  d eau,  U î 
a moins  de  perte  de  chaleur,  le  métal  devient  incandescent,  et 
détermine  bientôt  1 inflammation  de  1 hydrogène.  , 

Les  autres  propriétés  du  sodium  se  rapprochent  entieicmeni 
de  celles  du  potassium. 
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La  grande  affinité  du  sodium  pour  l’oxygène  fait  employer 
ce  métal  à l’extraction  d’un  grand  nombre  de  métaux  qu’il  avait 
été  très-difficile  jusqu’à  présent  d’extraire  de  leurs  oxydes. 
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Ci  g.  93. 

Le  sodium  se  combine  avec  l’oxygène  en  trois  proportions,  et 
(orme  les  oxydes  suivants  : 1 


Na20  — NaO  — NaW. 


( ) Le  sous-oxyde  et  le  peroxyde  se  préparent  comme  lesous- 
oxyne  et  le  peroxyde  de  potassium,  et  présentent  les  mêmes  pro- 
priétés. Ainsi,  le  sous-oxyde  de  sodium  est  décomposé  par  l’eau 


90 


CARACTÈRES  DES  SELS  DE  SOUDE. 

en  dégageant  de  l’hydrogène;  le  peroxyde  perd  1 équivalent 
d’oxygène  quand  on  le  traite  par  l’eau,  et  donne  2 équivalents 
de  soude  : Nas03  + 2HO  = 2 (NaO,  HO)  -f  0. 

On  constate  aussi  beaucoup  d’analogie  entre  le  protoxyde  de 
sodium  (soude)  et  le  protoxyde  de  potassium  (potasse). 


soude.  NaO. 

Équiv.  ==  387,50  ou  3t. 

On  peut  obtenir  la  soude  anhydre  NaO,  en  chauffant  un  équi- 
valent de  sodium  (287,17)  dans  une  quantité  d’oxygène  repré- 
sentée par  1 00  parties. 

L’hydrate  de  soude  s’obtient,  comme  l’hydrate  de  potasse, 
par  la  décomposition  du  carbonate  de  soude  par  la  chaux.  Il  se 
forme  du  carbonate  de  chaux  et  de  l’hydrate  de  soude  qui  porte 
le  nom  de  soude  à la  chaux.  Cet  hydrate,  purifié  par  l’alcool, 
donne  la  soude  à l’alcool. 

On  peut  encore  obtenir  une  dissolution  de  soude  pure,  en 
calcinant  l’azotate  de  soude  avec  du  bioxyde  de  manganèse,  et 
reprenant  la  masse  par  l’eau  (Wohler). 

L’hydrate  de  soude  produit,  comme  l’hydrate  de  potasse,  une 
élévation  considérable  de  températui'e  en  se  dissolvant  dans 
l’eau. 

On  peut  facilement  distinguer  l’un  de  l’autre  ces  deux  hydra- 
tes en  les  abandonnant  à l’air;  la  potasse  reste  déliquescente, 
tandis  que  la  soude,  après  s’être  d’abord  liquéfiée,  absorbe  peu 
à peu  l’acide  carbonique  de  l’air,  et  se  transforme  en  carbonate 
de  soude,  qui  est  efflorescent  et  tombe  bientôt  en  poussière. 

L’action  des  différents  métalloïdes  sur  la  soude  est  exacte- 
ment la  même  que  sur  la  potasse. 

Les  dissolutions  de  soude  obtenues  directement  en  traitant  les 
carbonates  par  la  chaux  sont  employées  dans  l’industrie,  pour 
la  fabrication  des  savons  durs. 

CARACTÈRES  DES  SELS  DE  SOI  DE 

Les  sels  de  soude  ne  présentent  pas  des  caractères  bien  tran- 
chés. Après  s’être  assuré  qu’un  sel  ne  précipite  pas  par  les  car- 
bonates solubles,  et  qu’il  est  par  conséquent  à base  de  potasse, 
de  soude,  de  lithine  ou  d’ammoniaque,  on  examine  successive- 
ment les  caractères  des  sels  d'ammoniaque,  de  potasse  et  de  li- 
thine, et  l’on  reconnaît  que  le  sel  est  à base  de  soude,  lorsqu'il 
ne  présente  aucune  des  propriétés  des  sels  formés  par  les  trois 
bases  précédentes.  . 

(*)  11  existe  cependant  deux  moyens  directs  de  caractériser  les 

sels  de  soude.  , , . . , 

1°  Le  periodate  de  potasse  basique,  en  dissolution  concentrée, 
forme  dans  les  sels  de  soude  un  précipité  blanc  peu  soluble. 

2°  L'antimoniate  de  potasse  grenu , dissous  dans  1 eau  froide, 
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produit  dans  les  sels  de  soude,  même  étendus,  un  précipité 
blanc,  cristallin,  qui  exige  environ  300  parties  d’eau  pour  se 
dissoudre  (Fremy).  , 

Les  sels  de  soude  possèdent  en  outre  la  propriété  de  colorer 
en  jaune  la  flamme  extérieure  du  chalumeau. 

CHLORURE  DE  SODIUM.  CINa. 

Équiv.  =731,25  ou  58,50. 

Le  chlorure  de  sodium,  nommé  souvent  sel  marin,  sel  de  cui- 
sine, est  incolore,  d’une  saveur  salée,  mais  agréable,  d’une  den- 
sité égale  à 2,13.  Il  est  à peine  soluble  dans  l’alcool  anhydre. 
Sa  solubilité  dans  l’eau  augmente  peu  avec  la  température. 

✓ 

100  parties  d’eau  à 15»  dissolvent  35,81  de  sel  marin. 

100  — à 109°  — 40,38  — 

Le  sel  marin  est  donc  presque  aussi  soluble  à la  température 
ordinaire  qu’au  point  d’ébullition  de  l’eau  qui  en  est  saturée  : 
aussi  une  dissolution  de  chlorure  de  sodium,  saturée  et  bouil- 
lante, n’en  laisse-t-elle  déposer  que  de  petites  quantités  en  se 
refroidissant. 

Cette  propriété  permet  de  séparer  facilement  le  sel  marin  de 
la  plupart  des  autres  sels,  et  particulièrement  de  l’azotate  de 
potasse,  dont  la  solubilité  dans  l’eau  augmente  beaucoup  avec 
la  température.  On  comprend  en  effet  qu’en  traitant  par  de 
l’eau  bouillante  un  mélange  de  sel  marin  et  d’azotate  de  potasse 
une  grande  partie  de  l’azotate  de  potasse  se  dépose  par  le  re- 
froidissement, tandis  que  le  sel  marin  reste  en  dissolution  dans 
l’eau. 

Le  sel  marin  cristallise  en  cubes  ou  en  trémies,  qui  sont  pro- 
duites par  l’agglomération  symétrique  d’une  foule  de  petits  cu- 
bes. Ces  cristaux  sont  anhydres  et  décrépitent  fortement  lors- 
qu on  les  chauffe  à 200  ou  300°.  Ils  se  conservent  à l’air  par  un 
temps  sec,  mais  commencent  à entrer  en  déliquescence  quand 
1 hygromètre  de  Saussure  marque  80°. 

Lorsqu’on  fait  cristalliser  le  chlorure  de  sodium  à — 12°,  ce 
selse  dépose  en  tables  hexagonales  symétriques,  qui  contiennent 
4 équivalents  d’eau  (NaCl  -j-  4110).  Ces  cristaux  perdent  leur  eau 
tres-facilement. 

Le  chlorure  de  sodium  est  fusible  au  rouge,  et  se  volatilise  à 
une  température  plus  élevée,  en  produisant  des  fumées  blan- 
ches. Cette  vaporisation  se  fait  beaucoup  plus  facilement  dans 
un  courant  de  gaz. 

Le  sel  marin  tondu  peut  cristalliser  en  cubes  par  le  refroidis- 
sement. Dans  cet  état,  il  ne  décrépite  pas  lorsqu’on  le  chauffe. 

Quelques  oxydes,  et  principalement  l’oxyde  de  plomb,  dé- 
composent le  sel  marin  dissous  dans  l’eau  en  produisant  un 
chlorure  métallique  et  de  la  soude  caustique.  Cette  réaction  se 
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fait  avec  assez  de  facilité  pour  qu’on  ail  pensé  à préparer  indus- 
triellement la  soude  en  traitant  le  sel  marin  par  la  litharge  : 

CINa  -f-  PbO  = XaO  + ClPb. 

Mais  la  soude  ainsi  produite  contient  toujours  en  dissolution 
une  quantité  considérable  d’oxyde  de  plomb.  Le  procédé  de  Le- 
blanc présentant  d’ailleurs  des  avantages  incontestables  sur  tous 
les  autres  procédés  de  fabrication  de  la  soude  artificielle,  on  a 
dû  renoncer  à utiliser- l’action  de  la  litharge  sur  le  sel  marin 
dans  la  préparation  de  la  soude. 

Le  sel  marin,  décomposé  par  un  excès  de  litharge,  forme  un 
oxychlorure  de  plomb  hydraté,  insoluble  dans  l’eau,  qui  de- 
vient jaune  par  la  chaleur. 

Lorsqu’on  chauffe  un  mélange  de  silice  et  de  sel  marin  bien 
desséché,  il  ne  se  produit  aucune  réaction;  mais  si  l’on  fait  ar- 
river sur  le  mélange  un  courant  de  vapeur  d’eau,  il  se  forme 
du  silicate  de  soude  et  de  l’acide  chlorhydrique  : 

Si03  + CINa  + IIO  = SiO^.NaO  + ClH. 

C’est  sur  cette  réaction  qu’est  fondé  l’emploi  du  sel  marin 
dans  le  vernissage  de  quelques  poteries,  telles  que  les  grès.  On 
jette  dans  le  four  une  certaine  quantité  de  sel  marin  humide, 
qui  se  volatilise,  et  qui,  en  présence  de  la  silice  existant  dans 
la  pâte  de  la  poterie  et  de  la  vapeur  d’eau,  produit  du  silicate 
de  soude  qui  forme  une  couche  vitreuse  à la  surface  de  la  po- 
terie. 

On  a jusqu’à  présent  essayé  sans  succès  d’appliquer  indus- 
triellement la  réaction  de  Ta  vapeur  d’eau  sur  le  mélange  de 
silice  et  de  sel  marin,  pour  produire  du  silicate  de  soude  et  de 
l’acide  chlorhydrique.  L’acide  que  l'on  obtient  ainsi  est  trop  fai- 
ble pour  ôlre  livre  au  commerce,  et  de  plus,  le  silicate  de  soude 
qui  se  forme  recouvre  le  mélange  de  sel  marin  et  de  silice,  et 
l’empéche  d'étre  attaqué  complètement  par  la  vapeur  d'eau. 

Le  sel  marin  peut  encore  produire  du  silicate  de  soude,  quand 
on  le  chaull’e  avec  de  la  silice  et  du  peroxyde  de  fer.  Il  se  tonne 
du  perclilorure  de  fer  qui  se  volatilise  : 

SClN'a  + SiO»  -f  Fc203  = Fe*C.l»  + Si03,3Na0. 

Usages.  — Les  usages  du  sel  marin  sont  nombreux;  ce  sel 
sert  à la  préparation  du  sulfate  de  soude  et  de  la  soude  artifi- 
cielle; il  est  employé,  comme  nous  l’avons  dit,  dans  le  vernis- 
sage des  poteries,  li  sert  à préparer  l’acide  chlorhydrique.  On 
l’emploie  aussi  dans  la  fabrication  des  chlorures  décolorants 
pour  produire  du  chlore.  L’économie  domestique  et  l’agricul- 
ture en  consomment  de  grandes  quantités. 

Le  chlorure  de  sodium  est  un  des  sels  les  plus  répandus  dans 
la  nature.  11  existe  en  quantité  considérable  dans  les  eaux  de 
toutes  les  mers,  dans  celles  de  plusieurs  lacs  et  sources.  11  forme 
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dans  l’intérieur  de  la  terre  des  couches  abondantes,  et  porte 
alors  le  nom  de  sel  gemme  ou  sel  de  roche. 

L’eau  de  la  mer  contient  en  moyenne  : 


Chlorure  de  sodium 2,50 

Chlorure  de  magnésium 0,35 

Sulfate  de  magnésie 0,58 

Carbonates  de  chaux  et  de  maguisie 0,02 

Sulfate  de  chaux 0,01 

Eau 96,54 


100,00 

Sel  gemme. 

Le  sel  gemme  est  cristallisé;  il  se  présente  souvent  en  masses 
d’un  blanc  laiteux  ; il  offre  un  clivage  cubique  facile.  On  le  ren- 
contre quelquefois  en  masses  fibreuses. 

Il  est  ordinairement  coloré  en  gris  par  une  petite  quantité  de 
bitume;  il  possède  souvent  une  teinte  rougeâtre,  qui  est  due  à 
la  présence  de  l’oxyde  de  fer. 

Le  sel  gemme  se  trouve,  tantôt  en  couches  contemporaines 
dans  le  terrain  de  trias  et  particulièrement  dans  la  formation 
des  marnes  irisées  (Yic,  Dieuze,  Nonvich),  tantôt  en  masses  d’o- 
rigine postérieure,  en  relation  avec  des  roches  ignées,  des  amas 
de  gypse,  de  bitume,  et  souvent  de  soufre,  soit  dans  les  terrains 
jurassiques  (Bec,  Salzbourg),  soit  dans  les  terrains  de  craie  (Py- 
rénées, Catalogne,  Gallicie),  soit  même  dans  les  terrains  ter- 
tiaires. 

Le  sel  gemme  est  quelquefois  d’une  grande  pureté  : tel  est  ce- 
lui de  Wieliczka;  mais  il  est  souvent  mêlé  de  sulfate  de  chaux, 
d’argile,  etc. 

11  faut  alors  le  dissoudre  dans  l’eau  et  évaporer  sa  dissolution. 
On  opère  ainsi  : 

Dans  l’axe  d’un  trou  de  sonde  qui  descend  jusqu’au  milieu 
de  la  mine,  on  place  un  long  tube  percé  d’ouvertures  h sa  par- 
tie inférieure;  on  descend  dans  ce  tube  les  conduits  d’une 
pompe  aspii  an  te.  Ces  trous  de  sonde  sont  forés  dans  le  voisi- 
nage d’une  source,  dont  l’eau  peut  être  facilement  détournée 
pour  se  rendre  dans  un  bassin  creusé  auprès  du  trou  de  son- 
dage. On  fait  arriver  l’eau  dans  le  trou,  et  quand  elle  a sé- 
journe un  temps  assez  long  pour  être  suffisamment  saturée, 
on  1 en  retire  avec  la  pompe  pour  la  soumettre  ensuite  à l’éva- 
poration. Les  eaux 
27  pour  100  de  sel 

Certains  échantil 
ticularité  curieuse. 

Lorsqu  on  met  ce  sel  dans  l’eau,  il  fait  entendre  une  suite  de 
^crépitations,  et  dégagé  un  gaz,  qui  paraît  être  tantôt  de  l’hy- 
drogene  protocarboné  pur,  tantôt  un  mélange  d’hydrogène  pro- 
tocarboné, d hydrogène  et  d’oxyde  de  carbone.  11  est  probable 
que  le  gaz  s’est  trouvé  emprisonné  sous  une  pression  plus  ou 
moins  iorte  dans  l’intérieur  des  cristaux  de  sel,  dont  il  brise  les 


salees  sont  presque  pures,  et  contiennent 
lorsqu  elles  sont  complètement  saturées. 
Ions  de  sel  de  Wieliczka  présentent  une  par- 
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couches  dès  qu’elles  se  trouvent  amincies  par  l’action  de  l’eau, 
et  produit  alors  une  décrépitalion  (MM.  Dumas  et  H.  Dose). 
î*On  a essayé  en  France  de  vendre  du  sel  gemme  pulvérisé  ; 
mais  jusqu’à  présent  ce  produit  n’a  pas  été  admis  dans  la  con- 
sommation, sans  doute  à cause  des  corps  étrangers  qu’il  relient 
presque!  oujours  et  delà  lenteur  avec  laquelle  il  se  dissout  dans 
l’eau. 

Le  sel  gemme  présente  toutes  les  propriétés  du  sel  marin  or- 
dinaire; toutefois  il  est  attaqué  beaucoup  plus  lentement  que 
ce  dernier  sel  par  l’acide  sulfurique  monohvdraté,  et  ne  décré- 
pite pas  lorsqu’on  le  soumet  à l’action  de  la  chaleur;  sous  ce 
double  rapport,  il  ressemble  au  sel  marin  fondu. 

Extraction  «lu  chlorure  «le  gotlimn.  — Quand  le  Sel 
gemme  est  suffisamment  pur,  on  l’exploite  par  puits  et  gale- 
ries, ou  à ciel  ouvert  si  la  couche  qu’il  occupe  n’est  pas  très- 
profonde;  on  le  livre  au  commerce  après  l’avoir  concassé  ou 
pulvérisé. 

Lorsque  le  sel  est  impur,  on  le  dissout  dans  l'eau  et  on  le  fait 
cristalliser  par  évaporation.  Le  plus  souvent  la  dissolution  s’o- 
père en  faisant  arriver  de  l’eau  douce  jusqu’à  la  couche  de  sel 


Fig.  96. 

au  moyen  d’un  trou  de  sonde;  l’eau  saturée  de  sel  est  retirée 
par  desv,pomPes  et  évaporée  dans  des  chaudières. 

Pour  ex  traire  le  sel  tenu  en  dissolution  dans  les  sources  salées, 
comme  ces  eaux  sont  en  general  loin  d être  saturées,  on  com- 
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mence  par  évaporer  les  eaux  à l’air  libre  dans  des  appareils 
nommés  bâtiments  de  graduation,  qui  sont  disposés  de  manière  à 
offrir  une  grande  surface  d’évaporation. 

Les  bâtiments  de  graduation  se  composent  de  vastes  hangars, 
dans  lesquels  on  entasse  des  fagots  d’épines  de  manière  à former 
un  parallélipipôde  rectangle.  L’eau  salée  arrive  au  sommet  des 
bâtiments  de  graduation  dans  des  canaux  qui  communiquent 
avec  des  rigoles,  portant  des  échancrures  latérales  qui  déver- 
sent l’eau  sur  les  fagots  (ftg.  96)  ; l’eau  en  tombant  se  divise  en 
gouttelettes,  et  par  suite  s’évapore  rapidement  : le  bâtiment  est 
recouvert  d’un  toit  qui  le  préserve  de  la  pluie  ; on  change  à 
volonté  la  distribution  des  eaux,  suivant  la  direction  du  vent, 
qui  exerce  une  grande  influence  sur  la  rapidité  de  l’évapora- 
tion. 

Les  bâtiments  de  graduation  sont  [ordinairement  divisés  en 
deux  sections.  La  première  reçoit  les  eaux  de  la  source  salée  ; 
la  seconde,  les  eaux  qui  ont  déjà  circulé  sur  les  fagots. 

Desjaompes  placées  dans  les  intervalles,  et  mises  en  mouve- 
ment par  des  roues  hydrauliques,  élèvent  l’eau  des  réservoirs 
inférieurs  et  la  portent  dans  des  conduits  qui  la  déversent  sur  les 
fagots. 

A mesure  que  l’eau  se  concentre,  il  se  dépose  sur  les  fagots 
du  sulfate  de  chaux  mélangé  ordinairement  de  carbonate  de 
chaux  et  d’oxyde  de  fer;  ces  dépôts  sont  enlevés  de  temps  en 
temps. 

Lorsque  l’eau  est  arrivée^  une  concentration  qui  correspond 
a environ  20  pour  100  de  sel,  on  termine  l’évaporation  dans  des 
chaudières. 

On  extrait  le  sel  contenu  dans  l’eau  de  mer  en  soumettant 
cette  eau  à une  évaporation  spontanée  dans  des  réservoirs,  qui 
portent  le  nom  de  marais  salants  et  présentent  une  grande  sur- 
face pour  une  faible  profondeur. 

P1’0^^  est  le  plus  employé  en  France,  sur  les  côtes  de 
1 Océan  et  de  la  Mediterranée. 

On  lait  arriver  1 eau  de  la  mer,  dans  de  vastes  bassins  (marais 
salants)  creusés  dans  le  sol  et  rendus  imperméables  par  une 
couc  ie  d argile.  Ces  bassins,  très-peu  profonds,  sont  divisés  en 
petits  compartiments  correspondant  les  uns  dans  les  autres,  et 
disposes  de  manière,  à permettre  au  liquide  de  s’écouler  très- 
îeniement,  a 1 aide  d’une  pente  convenablement  ménagée,  et  de 
rUMifr  16  * a nS  des  bassins  P^us  Petits  où  l’évaporation  s’effectue 
nnMni^'i1'1'6  assez  rapide-  Ces  eaux,  qui,  en  se  concentrant, 
n ptP°frMe  partie  des  sels  insolubles  qu’elles  conte- 
b ^denl  dans  un  réservoir,  d’où  elles  sont  extraites  à 
fpp'  P Pe?  q^1  les  amènent  dans  de  nouveaux  bassins 
)•  ’p  n’  011  elles  laissent  déposer  le  sel  marin.  L’opéra- 
saison  * pendant  Plusieurs  mois,  tant  que  dure  la  belle 

, °n,ldu(nit  ®n  las  Ie  sel  obtenu  pour  le  laisser  égoutter  ; en  cet 
merci  °S  sulfisammcnt  Pur  pour  qu’on  puisse  le  livrer  au  com- 
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Traitement  des  eaux-mères.  — Les  eaux-mères  des  marais 
salants  étaient  rejetées  à la  mer  jusqu’à  l’époque  où  M.  Balard 
fit  connaître  des  moyens  pratiques  d’en  retirer  du  sulfate  de 
soude  et  des  sels  de  potasse. 

Le  principe  de  la  fabrication  du  sulfate  de  soude  avec  les 
eaux-mères  des  marais  salants  consiste  à extraire  le  sulfate  de 
magnésie  des  eaux-mères,  puisà  former,  avec  ce  sel  et  un  excès 
de  sel  marin,  du  sulfate  de  soude  et  du  chlorure  de  magnésium 
qui  reste  en  dissolution. 

Mg0,S03  + NaCI  = SIgCl  + NaO.SO3. 

On  peut  dans  cette  fabrication,  soit  utiliser  les  variations 
naturelles  de  température  qui  se  produisent  en  été  et  en  hiver, 
soit  avoir  recours  à un  refroidissement  artificiel. 

Lorsque  les  eaux  de  la  mer,  concentrées  à la  manière  ordi- 
naire pendant  l’été,  ont  déposé  une  partie  du  sel  marin  qu’elles 
contiennent,  on  les  conserve  dans  de  vastes  réservoirs  ou  bas- 
sins, présentant  moins  de  surface,  mais  beaucoup  plus  de  pro- 
fondeur que  ceux  dans  lesquels  se  fait  la  cristallisation  du  sel 
marin,  afin  que  les  eaux  pluviales  les  affaiblissent  le  moins  pos- 
sible ; ces  réservoirs  sont  construits  dans  des  terrains  argileux  ; 
ils  communiquent  avec  des  pièces  maîtresses  où  l’on  fait  écouler 
les  eaux-mères  pendant  l’hiver,  en  ayant  soin  que  ces  eaux  n’y 
occupent  qu’une  profondeur  de  quelques  décimètres,  afin 
qu’elles  se  mettent  plus  facilement  en  équilibre  de  température 
avec  l’atmosphère. 

La  cristallisation  du  sulfate  de  soude  commence  à devenir 
abondante,  lorsque  les  eaux  marquent  27°  à l’aréomètre,  et  que 
la  température  ne  dépasse  pas  — 4°. 

Dans  les  pays  froids,  où  l'on  ne  peut  appliquer  à l’eau  de  mer 
la  méthode  des  marais  salants,  on  extrait  le  sel  en  exposant 
l’eau  de  mer  dans  des  bassins  aux  plus  grands  froids  de  l'hiver  : 
l’eau  se  divise  en  deux  parties  : l’une  se  solidifie  d’abord,  c'est 
de  ljeau  presque  pure,  tandis  que  l’autre  reste  liquide  et  relient 
en  dissolution  tous  les  sols  solubles:  en  enlevant  de  temps  en 
temps  les  glaçons  qui  se  sont  formés,  on  finit  par  obtenir  une 
eau  très-chargée  de  sel  que  l’on  évapore  ensuite  dans  des  chau- 
dières. 

Le  sel  obtenu  par  cette  méthode  est  impur.  Ainsi  le  sel 
d’Oustkout  contient  sur  100  parties  : 


74,85 

15,20 

Chlorure  d'aluminium 

1,17 

Chlorure  de  calcium 

5,-1 

Chlorure  de  magnésium 

ICO, 00 

On  pourrait  préparer  des  sels  beaucoup  plus  purs  en  traitant 
les  eaux  de  la  mer  par  la  chaux  avant  1 action  du  froid;  on  pie- 
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cipiterait  ainsi  la  magnésie  et  l’alumine,  et  on  éviterait  en 
grande  partie  la  production  du  sulfate  de  soude. 
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11  existe  six  composés  sulfurés  de  ce  métal. 

NaS,  — NaS2,  — NaS3,  - NaS‘,  — NaS3,  — NaS, HS. 

Les  sulfures  de  sodium  correspondent,  par  leurs  propriétés 
et  leur  mode  de  préparation,  aux  sulfures  de  potassium. 

Le  [monosulfure  de  sodium  NaS  cristallise  en  gros  prismes  in- 
colores, d’une  réaction  fortement  alcaline;  sa  saveur  est  à la 
fois  caustique  et  sulfureuse.  11  contient  9 équivalents  d’eau  de 
cristallisation,  et  produit  un  abaissement  considérable  de  tem- 
pérature en  se  dissolvant  dans  l’eau. 

Le  monosulfure  de  sodium  se  prépare  avec  facilité  : sa  dis- 
solution, qui  est  incolore,  se  conserve  longtemps  sans  altération 
sensible  ; on  doit  donc  le  considérer  comme  un  réactif  pré- 
cieux, qu’on  emploie  souvent  comme  sulfure  soluble. 

On  prépare  le  monosulfure  de  sodium  en  recevant  dans  de 
la  soude  (lessive  des  savonniers)  marquant  36u  à l’aréomètre  de 
Baumé,  un  courant  d’acide  sulfhydrique  produit  par  l’action 
de  l’acide  chlorhydrique  étendu  de  3 parties  d’eau  sur  les  sul- 
fures de  baryum  ou  de  strontium.  Ces  sulfures  s’obtiennent  en 
chauffant  le  sulfate  de  baryte  ou  le  sulfate  de  strontiane  avec 
du  charbon. 

Le  tube  qui  amène  le  gaz  dans  la  dissolution  doit  être  d’un 
très-grand  diamètre,  afin  que  les  cristaux  de  sulfure  ne  l’obs- 
truent pas. 

L’hydrogène  sulfuré  est  absorbé  complètement,  quelle  que 
soit  la  rapidité  avec  laquelle  il  arrive  dans  la  dissolution  alca- 
line. Deux  litres  de  lessive  des  savonniers  exigent  deux  ou  trois 
heures  pour  leur  saturation.  La  liqueur  ne  tarde  pas  alors  à se 
prendre  en  une  masse  cristalline  qu’on  égoutte  et  qu’on  fait  en- 
suite redissoudre  à chaud. 

On  obtient  par  le  refroidissement  de  cette  dissolution  de  beaux 
cristaux  de  sulfure  de  sodium  pur. 


AZOTATE  DE  SOUDE.  AzOS,NaO. 

Équivalent  = 1062,5  ou  85. 

On  donne  souvent  à l’azotate  de  soude  le  nom  de  nitre  cubique 
ou  quadrangulaire.  Ce  sel  est  incolore  et  cristallise  en  rhom- 
boèdres qui  se  rapprochent  beaucoup  du  cube  ; ses  cristaux 
sont  anhydres.  Lorsqu’on  chauffe  l’azotate  de  soude,  il  se  décom- 
pose d abord  en  azotite,  et  se  transforme  ensuite  en  soude 
anhydre. 


ir. 
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Ce  sel  est  plus  soluble  à la  température  de  0°  qu’à  la  tempé- 
rature ordinaire. 

L’azotate  de  soude  attire  promptement  l’humidité  ; aussi  n’a- 
t-on  jamais  pu  le  faire  entrer  dans  la  fabrication  de  la  poudre. 

L’azotate  de  soude  existe  dans  la  natui’e.  On  le  trouve  en 
abondance  au  Pérou,  où  il  forme  sous  l’argile  une  couche  mince, 
mais  d’une  étendue  très-considérable. 

Usages.  — L’azotate  de  soude  est  employé  pour  la  fabrication 
de  l’acide  azotique  : cet  acide  se  prépare,  comme  on  sait,  en  dé- 
composant l’azotate  de  soude  par  l’acide  sulfurique.  Ce  sel 
donne,  à poids  égaux,  plus  d’acide  azotique  que  l’azotate  de  po- 
tasse, car  l’équivalent  de  la  soude  est  plus  léger  que  celui  de  la 
potasse. 

M.  Kuhlmann,  en  France,  et  M.  Barclay,  en  Angleterre,  ont 
proposé  l’emploi  de  l’azotate  de  soude  dans  l’agriculture  comme 
engrais. 

Ce  sel  sert  aussi  à la  fabrication  de  l’azotate  de  potasse. 
(Voy.  Nilre.) 

Une  poudre  formée  de  5 parties  d'azotate  de  soude,  1 de  sou- 
fre et  ode  charbon,  brûle  avec  une  belle  flamme  jaune  orangé; 
on  l’emploie  dans  les  feux  d’artifice. 


sulfate  de'soude.  S03,NaO,l  OHO. 

Équiv.  = 2012,5  ou  161. 

Le  sulfate  de  soude,  autrefois  appelé  sel  de.  Glauber,  est  inco- 
lore, d’une  saveur  fraîche  et  amère  ; il  cristallise  en  grands  pris- 
mes à quatre  pans  terminés  par  des  sommets  dièdres,  qui  con- 
tiennent 10  équivalents  d’eau  ou  56  pour  100  de  leur  poids. 

Ce  sol,  exposé  à l'air,  s’effleurit;  lorsqu’on  le  soumet  à 1 ac- 
tion de  la  chaleur,  il  fond  d'abord  dans  son  eau  de  cristallisa- 
tion; puis  il  perd  peu  à peu  toute  son  eau,  et  présente  le  phé- 
nomène de  la  fusion  ignee. 

11  est  indécomposable  par  la  chaleur. 

La  solubilité  du  sulfate  de  soude  est  représentée  par  le  tableau 
suivant  : ' 


100  parties  d’eau 

à 

0° 

dissolvent 

3,02  de  sulfate  de  soude  anhydre, 

100  — 

à 

n»,9i 

— 

16,73 

— 

100  — 

à 

30",  75 

— 

43.05 

— 

100  — 

à 

3 2", 7 

— 

50,65 

— 

100  — 

à 

33",9 

— 

50,04 

— 

100 

à 

50",  1 

— 

46,82 

— 

100  — 

à 

1('3«,1 

— . 

42,65 

/ftnv.I  nccne  ’i 

La  solubilité  du  sulfate  de  soude  augmente,  comme  on  voit, 
avec  la  température  jusqu’à  32°, 7,  et  à partir  de  ce  point  elle  di- 
minue jusqu’à  104°, t ; c'est  à cette  température  que  la  dissolu- 
tion  saturée  de  sulfate  de  soude  entre  eu  ébullition. 
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Les  cristaux  de  sulfate  de  soude  qui  se  déposent  à la  tempé- 
rature ordinaire  contiennent,  comme  nous  l’avons  dit  précé- 
demment, 10  équivalents  d'eau;  mais  ceux  qui  prennent  nais- 
sance dans  une  liqueur  dont  la  température  dépasse  33°  sont 
anhydres. 

Si  l’on  introduit  une  dissolution  de  sulfate  de  soude  saturée  à 
33°  dans  un  tube  de  verre  effilé,  et  qu’on  fasse  bouillir  cette 
dissolution  afin  de  chasser  la  petite  quantité  d’air  qui  reste  dans 
le  tube,  puis  que  l’on  ferme  à la  lampe  l’extrémité  effilée  du 
tube  lorsque  la  liqueur  est  en  ébullition,  la  dissolution  qui  se 
trouve  renfermée  dans  le  tube  à l’abri  du  contact  de  l’air  ne 
cristallise  pas  par  le  refroidissement  ; on  peut  môme  agiter  le 
liquide  sans  déterminer  la  cristallisation  ; mais  si  l’on  casse  la 
pointe  du  tube,  le  sulfate  de  soude  se  dépose  aussitôt.  Au  mo- 
ment de  la  cristallisation,  la  liqueur  s’échauffe  sensiblement, 
et  le  sulfate  de  soude  qui  cristallise  est  souvent  anhydre. 

Ce  phénomène  dépend  plutôt  de  la  présence  de  l’air  atmo- 
sphérique que  de  la  pression  ; on  empêche,  en  effet,  la  dissolu- 
tion de  sulfate  de  soude  saturée  à 33°  de  cristalliser,  quand  on 
la  recouvre  d’une  couche  d’huile  ou  d’essence  de  térébenthine 
qui  la  préserve  du  contact  de  l’air  ; mais,  dès  qu’on  enlève  l’huile, 
ou  qu’on  agite  la  liqueur  avec  une  baguette  de  verre,  elle  se 
prend  en  une  masse  cristalline  (Gay-Lussac). 

Une  dissolution  de  sulfate  de  soude  saturée  à 33°  ne  cristallise 
pas  lorsqu’elle  se  refroidit  en  présence  d’un  volume  d’air  li- 
mité, dans  une  fiole,  par  exemple,  bouchée  avec  une  capsule 
renversée  ; elle  se  prend  aussitôt  en  une  masse  cristalline  quand 
on  la  touche  avec  une  baguette  de  verre,  pourvu  cependant  que 
cette  baguette  soit  prise  dans  son  état  ordinaire.  Mais  si  on  l’a 
chauffée,  et  ensuite  refroidie  dans  un  volume  d’air  limité,  en 
la  plongeant  dans  une  éprouvette  fermée  par  un  bouchon  que 
traverse  la  baguette,  elle  perd  la  propriété  de  faire  cristalliser 
la  dissolution  ; elle  ne  la  reprend  que  par  l’exposition  à l’air 
libie.  Des  bulles  d air  ordinaire  que  l’on  fait  passer  à travers 
la  dissolution  déterminent  aussi  la  cristallisation;  mais  de  l’air 
filtre  a travers  un  long  tube  rempli  d’amiante  ou  de  colon  cardé, 
est  dépourvu  de  cette  propriété  (M.  H.  Lœxvel). 

Cette  cristallisation  subite  ne  se  détermine  qu’au  contact  de 
petits  cristaux  de  sulfate  de  soude  hydraté  qui  existent  dans 
1 atmosphère  et  arrivent  au  contact  de  la  dissolution  quand  l’air 
s y précipité  (M.  Gernez). 

Le  sulfate  de  soude,  en  se  dissolvant  dans  l’eau,  et  surtout 
dans  1 acide  chlorhydrique,  produit  un  froid  considérable. 

un  peut  avec  un  pareil  mélange  obtenir  de  la  glace  à peu  de 
lais.  Les  proportions  qui  réussissent  le  mieux  sont  celles-ci  : 


Sulfate  de  soude j sqq  gr. 

Acide  chlorhydrique j 200 


L opération  s’exécute  dans  un  appareil  qui  se  compose  d’un 
- lnclI'e  creux,  destiné  à recevoir  le  mélange  réfrigérant.  Ce 


ICO 
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cylindre  es!  entouré  d’une  enveloppe  à double  fond,  contenant 
de  l’eau  qui  se  change  pendant  l’opération  en  un  cylindre  de 
glace  ; on  fait  plonger  en  outre  dans  le  mélange  réfrigérant  une 
boîte  métallique  pleine  d’eau  qui  se  convertit  aussi  en  glace. 
Ce  n’est  qu’après  plusieurs  opérations  successives  que  l’on 
obtient  quelques  kilogrammes  de  glace.  On  estime  que  la  glace 
préparée  par  ce  moyen  revient  à environ  40  centimes  le  kilo- 
gramme. 


Préparation  du  sulfate  de  soude.  — Ce  sel  existe,  en 
même  temps  que  le  chlorure  de  sodium,  dans  certaines  sources, 


Fig.  97. 


et  se  dépose  par  l’évaporation  à l'état  de  sulfate  double  de  soude 
et  de  chaux.  Dans  les  salines,  on  donne  à ce  dépôt  le  nom  de 

scholt.  ,,  , , , . 

1 e scholt,  traité  par  l’eau,  est  décompose  en  sulfate  de  chaux 
peu  soluble  et  en  sulfate  de  soude  qui  reste  en  dissolution  et 

peut  cristalliser.  , , 

On  prépare  ordinairement  le  sulfate  de  soude  en  décompo- 
sant le  sel  marin  par  l'acide  sulfurique  : 


C.IX8  + SOJ,HO  = SOS.NaO  + Cl». 
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La  décomposition  du  sel  marin  par  l’acide  sulfurique  s’exé- 
cute en  grand  dans  des  cylindres  de  fonte  qui  communiquent 
avec  une  série  de  bonbonnes  contenant  de  l’eau  destinée  à 
condenser  l’acide  chlorhydrique  (fig.  97). 

Dans  la  plupart  des  fabriques  montées  sur  une  grande  échelle, 
la  réaction  de  l’acide  sulfurique  sur  le  sel  marin  s’opère  dans 
des  fours  à réverbère. 

Ces  fours,  construits  en  briques  réfractaires,  sont  inattaqua- 
bles, et  permettent  l’emploi  d’acide  sulfurique  à 52°,  tel  qu’il 
sort  des  chambres  de  plomb. 

La  fabrication  du  sulfate  de  soude  par  ce  procédé  est  continue. 

Pour  retenir  l’acide  chlorhydrique  qui  se  dégage  pendant  la 
calcination  du  mélange  de  sel  marin  et  d’acide  sulfurique,  on 
fait  circuler  ces  vapeurs  dans  une  série  de  bonbonnes  conte- 
nant une  certaine  quantité  d’eau  destinée  à leur  condensation. 

Le  sulfate  de  soude  peut  se  retirer  aussi  des  eaux  mères 
des  marais  salants;  pendant  les  froids  de  l’hiver,  ce  sel  se  dé- 
pose abondamment,  car  il  est  alors  bien  moins  soluble  qu’à  la 
température  ordinaire  de  l’été  (Balard). 

Le  sulfate  de  soude  se  trouve  en  efflorescence  sur  quelques 
laves  du  Vésuve;  il  existe  sur  les  parois  de  certaines  mines;  on 
le  rencontre  en  dissolution  dans  les  eaux  de  plusieurs  lacs.de 
l’Autriche  et  de  la  basse  Hongrie.  On  l’a  trouvé  à l’état  anhydre 
dans  les  environs  de  Madrid. 


Usages.  — Les  usages  du  sulfate  de  soude  sont  importants; 
la  fabrication  de  la  soude  artificielle  et  celle  du  verre  en  con- 
somment d’énormes  quantités. 

11  est  employé  en  médecine  comme  purgatif. 

Le  bisulfate  de  soude  ressemble  beaucoup  au  bisulfate  de  po- 
tasse.  On  l'obtient  de  même,  en  ajoutant  à une  dissolution  de 
sullale  de  soude  une  quantité  d’acide  sulfurique  égale  à celle 
qu  il  contient.  Ce  sel  cristallise  en  petites  aiguilles  qui  ont  pour 
formule  : 2S03,Na0  -|-  3HO  : chauffé  à une  température  conve- 
nable, il  devient  NaO,  2S03.  ' 


CARBONATE  DE  SOUDE.  CO2, NaO,  t OIIO. 
Équivalent  = 1 787,5  ou  143. 


pi  de  !0Lldc  G®1  incoloi‘c,  inodore,  d’une  saveur  acre 

Slnnfvï înt  cauB|jque,  d une  reaction  alcaline.  11  est  très-solu- 
,bouillante  et  cristallise  en  gros  prismes  rhomboï- 
daux  qui  contiennent  10  équivalents  d’eau  ou  02,  69  pour  100. 
..a  solubilité  augmente  avec  la  température  : 


100  |1 

i.  d’eau  à 

0° 

dissolvent 

100 

— à 

10» 

- 

100 

— à 

20" 



100 

— à 

25" 



100 

— à 

:-0o 

_ 

100 

— à 

104" 



7.08  de  carbonate  de  soude. 
16,66  _ 

25.83  - 

30.83  — 

35,90  _ 

48,50  — 


(M.  Poggiale.) 
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Exposé  à l’air,  le  carbonate  de  soude  perd  une  partie  de  son 
eau  de  cristallisation  et  s’eflleurit.  A 100°,  il  perd  ses  10  équi- 
valents d'eau  et  subit,  vers  le  rouge  vif,  la  fusion  ignée,  sans 
éprouver  d’ailleurs  aucune  décomposition. 

(*)  Si,  au  lieu  de  chauffer  le  carbonate  de  soude  à la  tempé- 
rature de  100°,  on  le  maintient  à 34°,  il  éprouve  la  fusion 
aqueuse;  en  évaporant  la  masse  fluide  à 70  ou  80°,  on  obtient 
des  cristaux  à quatre  pans  contenant  1 équivalent  d’eau  ou 
14,77  pour  100. 

Ce  carbonate  monohydraté  exposé  à l’air  reprend  4 équiva- 
lents d’eau  et  forme  un  sel  C02,Na0,5H0 , qui  se  produit  aussi 
quand  on  abandonne  à l’air  le  carbonate  cristallisé. 

Les  eaux  mères  d’où  le  sel  monohydraté  s’est  déposé,  étant 
évaporées  vers  34°,  donnent  également  des  cristaux  qui  con- 
tiennent 3 équivalents  d’eau.  Ces  cristaux,  très-peu  altérables  à 
l’air,  dérivent  d’un  octaèdre  à base  rhombe. 

Les  dissolutions  sursaturées  de  carbonate  de  soude  abandon- 
nent dans  certaines  circonstances  des  cristaux  qui  renferment 
7 équivalents  d’eau. 

On  asignalé  un  autre  hydrate  ayant  pour  formule  C02,Na0,9H0. 

Enfin,  lorsqu’on  maintient  à — 20°  une  dissolution  de  carbo- 
nate de  soude  et  qu’on  laisse  l’eau  congelée  se  liquéfier  à l’air, 
on  obtient  des  cristaux  qui  contiennent  lo  équivalents  d’eau 
(M.  Jacquelain). 

En  résumé,  on  voit  qu’il  existe  six  combinaisons  formées  par 
l’eau  et  le  carbonate  de  soude. 


C.Oî,NaO,HO  ; 

C02,Na0,5H0  ; 

COü.NaO.'HO  ; 

C02,Na0,9H0  ; 

CO*,PiaO,10IIO; 

CO*,NaO,15IIO. 

L’hydrate  qui  a pour  formule  C02,i\TaO,IOI10  est  le  mieux 
connu;  c’est  lui  qui  se  dépose  d’une  dissolution  de  carbonate  de 
soude  qui  cristallise  à la  température  ordinaire. 

Le  carbonate  de  soude  est  décomposé  la  chaleur  rouge  par 
la  vapeur  d’eau  qui  en  dégage  tout  l’acide  carbonique  et  pro- 
duit de  l’hydrate  de  soude  : NaO, HO. 

La  silice,  chauffée  avec  le  carbonate  de  soude,  forme  du  sili- 
cate de  soude. 

Le  phosphore  agit  sur  ce  sel,  comme  sur  le  carbonate  de  po- 
tasse, à une  température  élevée;  il  s’empare  de  l’oxygcne  de 
l'acide  carbonique,  et  met  à nu  le  carbone  en  produisant  du 
phosphate  de  soude.  • .... 

La  chaux,  la  baryte,  la  stronliane  et  la  magnésie  décompo- 
sent le  carbonate  de"  soude,  s’emparent  de  l’acide  carbonique  et 

isolent  la  soude.  , , , , , , , 

Le  carbonate  de  soude  est  insoluble  dans  1 alcool,  la  soude 
caustique  y est  au  contraire  notablement  soluble;  on  utilise 
souvent  cette  propriété  pour  séparer  ces  deux  corps. 
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Préparation  «lu  carbonate  «le  soude.  — Soude  artificielle. 
— Pendant  longtemps  le  carbonate  de  soude  employé  dans 
l’industrie  était  retiré,  soit  des  plantes  marines , comme  les 
fucus,  les  varechs,  soit  de  certaines  plantes  terrestres  , comme 
le  salsola  soda  oubarille,  qui  croissent  sur  les  bords  de  la  mer. 
On  brûlait  ces  plantes  et  on  retirait  de  leurs  cendres,  par  lixi- 
viation et  évaporation,  des  sels  plus  ou  moins  riches  en  carbo- 
nate de  soude,  qui  portaient  les  noms  de  soudes  de  varech,  soudes 
d’Alicante,  de  Carthagène,  de  Malàga , de  Narbonne,  d 'Aigues- 
Mortes.  L’exploitation  de  ces  soudes  naturelles  est  devenue 
presque  nulle,  depuis  que  Leblanc  a donné  les  moyens  de  pro- 
duire artificiellement  le  carbonate  de  soude  en  décomposant 
par  la  craie  et  le  charbon,  à l’aide  de  la  chaleur,  le  sulfate  de 
soude,  que  l’on  produit  en  traitant  le  sel  marin  par  l'acide  sulfu- 
rique. 

Cette  découverte  est  considérée,  à juste  titre,  comme  l’une 
des  plus  importantes  qui  aient  jamais  été  faites  dans  les  arts 
industriels.  Le  procédé  de  Leblanc,  perfectionné  par  Darcet  et 
Ànfrye,  est  aujourd’hui  employé  exclusivement  pour  la  fabri- 
cation du  carbonate  de  soude.  Nous  le  décrirons  avec  quelques 
détails. 

On  introduit  dans  un  four  à réverbère  (fig.  98)  dont  la  sole  de 
forme  elliptique  est  construite  en  briques  réfractaires  ou 


Fig.  98. 


même  en  pierre  calcaire,  et  présente  une  grande  surface,  un 
mélange  grossier  de  400  kilogrammes  de  sulfate  de  soude 
anhydre,  400  kilogrammes  de  craie  desséchée  en  poudre  gros- 
sière, et  140  à 150  kilogrammes  de  charbon  de  terre. 

Ces  matières  sont  brassées  de  temps  en  temps  avec  un  ringard 
de  1er  ; elles  se  ramollissent  au  rouge,  acquièrent  peu  à peu  une 
consistance  pâteuse,  en  laissant  dégager  une  grande  quantité 
d un  gaz  qui  brûle  avec  une  flamme  bleue.  Après  quatre  ou 
cinq  heures  de  calcination,  le  mélange  demi-fluide  est  brassé 
de  nouveau,  ramené  sur  les  bords  du  fourneau  avec  un  râteau 
de  fer,  et  introduit  dans  une  espèce  de  brouette  de  tôle  épaisse, 
ou  on  le  laisse  refroidir.  Ce  produit  est  appelé  soude  artificielle 
brute.  Le  mélange  ci-dessus  indiqué  donne  550  à 600  kilogram- 
mes de  soude  brute,  marquant  38  à 40°. 
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La  figure  98  représente  un  four  à soude  dans  lequel  toute  la 
chaleur  est  utilisée.  Le  mélange  de  sulfate  de  soude,  de  carbo- 
nate de  chaux  et  de  charbon  est  d’abord  desséché  en  b,  puis 
calciné  en  a : les  eaux  provenant  du  lessivage  de  la  soude  brute 
sont  évaporées  dans  une  chaudière  c. 

Deux  ouvriers  peuvent  fabriquer  par  jour  plusieurs  milliers 
de  kilogrammes  de  soude  brute. 

La  soude  brute  est  d’un  gris  bleuâtre  ; elle  est  un  peu  poreuse  ; 
exposée  à l’air  humide,  elle  se  délite  et  devient  friable.  Lors- 
qu’elle est  de  fabrication  récente,  elle  présente-une  assez  grande 
dureté.  On  la  pulvérise  quand  elle  s’est  délitée,  ou  on  la  con- 
casse, puis  on  la  soumet  à l’action  de  l’eau  chaude,  qui  dissout 
toutes  les  parties  solubles  qu’elle  contient.  Le  sulfure  ou  l’oxy- 
sulfure  de  calcium,  le  carbonate  de  chaux  et  le  charbon  en 
excès,  sont  séparés  par  décantation.  La  dissolution  est  évaporée 
dans  des  chaudières  de  fer.  Le  carbonate  de  soude  se  précipite 
au  fond  du  vase  ; on  l’enlève  avec  des  écumoires  à mesure  qu’il 
se  dépose,  et  on  le  met  à égoutter. 

Le  carbonate  ainsi  obtenu  est  souvent  livré  à l’industrie  après 
qu’on  l’a  calciné  dans  un  four  à réverbère. 

Pourachever  la  purification,  on  soumet  le  carbonate  de  soude 
à une  nouvelle  dissolution,  et  l’on  évapore  cette  dissolution  à sec. 

Ce  produit  est  désigné  dans  le  commerce  sous  le  nom  de  sel 
de  soude.  Son  degré  alcalimétrique  varie  de  40  à 92°,  suivant 
qu’il  contient  des  quantités  plus  ou  moins  considérables  de 
sulfate  de  soude  ou  de  sel  marin  non  décomposé.  Dans  quel- 
ques circonstances,  la  richesse  du  sel  de  soude  est  même  affai- 
blie à dessein  par  l’addition  du  sel  marin  impur,  provenant  du 
lessivage  des  soudes  de  varech  ( sel  de  warech).  Le  litre  ordi- 
naire du  sel  de  soude  est  8u°. 

Lorsqu’il  s’agit  de  fabriquer  des  sels  de  soude  à 92°,  on  pro- 
cède à la  purification  du  carbonate  de  soude  par  voie  de  cris- 
tallisation, afin  d’enlever  parles  eaux  mères  les  sels  étrangers. 
Les  cristaux  ainsi  obtenus,  privés  par  la  dessiccation  de  leur 
eau  de  cristallisation,  donnent  les  sels  du  degré  le  plus  élevé. 

Lorsqu'on  fait  cristalliser  deux  fois  le  carbonate  de  soude,  on 
obtient  des  cristaux  très-blancs,  qui  sont  livrés  au  commerce 
sous  le  nom  de  cristaux  de  soude,  et  dont  on  fait  actuellement 
une  grande  consommation. 

Voici  la  composition  moyenne  des  cristaux  de  soude  : 

Carbonate  de  soude. 

Sulfate  de  soude. . . . 

Chlorure  de  sodium. 

Eau  de  cristallisation 

Nous  donnerons  maintenant  la  théorie  de  la  fabrication  de  la 

soude  artificielle.  . 

L’expérience  démontré  que  1 on  peut  remplacer  dans  celte  ia- 
b rication  le  carbonate  de  chaux  par  la  chaux  caustique,  ce  qui 
indique  que  l’acide  carbonique  de  la  craie  se  dégage,  et  ne  joue 
aucun  rôle  dans  la  production  du  carbonate  de  soude.  Seulc- 


36,47 

0,94 

0.44 

6i,15 
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ment,  comme  cet  acide  carbonique  se  dégage  au  rouge  en  tra- 
versant une  masse  qui  contient  beaucoup  de  charbon,  on  conçoit 
qu’une  partie  de  ce  gaz  puisse  se  changer  en  oxyde  de  carbone, 
qui,  en  brûlant,  contribue  à élever  la  température  du  four. 

L’acide  sulfurique  du  sulfate  de  soude  est  décomposé  par  le 
charbon,  et  les  3 équivalents  d’oxygène  qu’il  contient,  ainsi  que 
l’équivalent  d’oxygène  de  la  chaux,  produisent,  avec  2 équiva- 
lents de  carbone,  2 équivalents  d’acide  carbonique.  Un  de  ces 
équivalents  d’acide  carbonique  s’unit  à la  soude  pour  donner 
naissance  à du  carbonate  de  soude,  et  le  calcium,  se  combinant 
avec  le  soufre,  forme  du  sulfure  de  calcium:  il  résulte  donc  de 
cette  réaction  I équivalent  de  sulfure  de  calcium  et  2 équiva- 
lents d’acide  carbonique  : 


Nous  devons  dire  toutefois  que  la  réaction  n’est  pas  aussi 
simple  que  l’indique  la  formule  précédente. 

Ainsi,  ce  n’est  pas  du  sulfure  de  calcium  qui  prend]naissance, 
mais  un  oxysulfure  de  calcium.  Ce  corps  est  du  reste  moins 
soluble  dans  l’eau  que  le  monosulfure  de  calcium  ; il  est  facile 
après  la  calcination  de  séparer,  au  moyen  de  l’eau,  l’oxysulfure 
de  calcium  du  carbonate  de  soude  qui  s’est  produit. 

Le  carbonate  de  soude  est  mêlé  souvent  de  soude  caustique, 
provenant  de  l'action  du  charbon  sur  le  carbonate  de  soude,  qui 
décompose  ce  sel  en  oxyde  de  carbone  et  en  sodium  qui  se 
change  ensuite  en  soude. 

La  proportion  de  soude  libre  est  d’autant  plus  considérable 
dans  le  carbonate  de  soude  qu’on  a forcé  davantage  la  dose  du 
charbon,  et  qu’on  a porté  le  mélange  à une  température  plus 
élevée,  pn  trouve  dans  le  commerce  des  soudes,  d’ailleurs  re- 
cherchées pour  certains  usages,  qui  contiennent  10  à 1 b pour  100 
d alcali  libre. 

Le  monosulfure  et  le  polvsulfure  de  sodium,  qui  existent  tou- 
jours dans  la  soude  brute,  proviennent  delà  décomposition  di- 
îecte  d une  petite  quantité  de  sulfate  de  soude  par  le  charbon. 
Les  suliurcs,  en  s’oxydant,  donnent  naissance  ultérieurement  à 
des  sulfites  et  a des  hyposulfites  ; il  est  donc  utile  de  laisser  les 
soudes  brutes  se  déliter  à l’air  avant  de  les  lessiver. 

( ) La  facilité  avec  laquelle  le  sulfate  de.  sonde  est  dor-nm- 


CaO  + S03,NaO  + 2C  = CO^.NaO  + CaS  + COL 


ut  taitium  ui  au  carDonate  de  soude  : 


puis  : 


Na0,S03  + 4C  = 4C.0  + NaS; 


NaS  + COî  + CaO  = COü.NaO  + CaS. 


1 OG 
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(*)  Quelques  chimistes  ont  émis  l’opinion  que,  dans  la  fabri- 
cation de  la  soude,  le  sulfate  alcalin,  chauffé  avec  du  carbonate 
de  chaux  produit  du  carbonate  de  soude  et  du  sulfate  de  chaux, 
et  que  ce  dernier  sel  est  décomposé  ensuite  par  le  charbon,  en 
sulfure  de  calcium  et  en  acide  carbonique.  Cette  théorie  ne 
semble  pas  fondée,  car  l’expérience  démontre  que  le  sulfate  de 
soude  calciné  avec  la  craie  ne  forme  pas  de  carbonate  de  soude’. 

Le  carbonate  de  soude  du  commerce  n’est  paspur;  il  contient 
ordinairement  du  chlorure  de  sodium  et  du  sulfate  de  soude  : 
on  le  purifie  en  le  faisant  dissoudre  dans  de  l’eau  bouillante,  et 
en  troublant  la  cristallisation,  jusqu’à  ce  que  la  liqueur  soit 
complètement  refroidie.  La  poudre  cristalline  qui  se  dépose  est 
lavée  sur  un  entonnoir  avec  de  petites  quantités  d’eau  distillée 
froide,  qu’on  renouvelle  jusqu’à  ce  que  le  sel  essayé  ne  con- 
tienne plus  ni  chlorure  ni  sulfate.  On  reconnaît  que  ce  sel  est 
pur  en  le  dissolvant  dans  l’eau,  en  acidulant  sa  dissolution  par 
l’acide  azotique  pur,  et  en  s’assurant  que  cette  dissolution  n’est 
troublée  ni  par  l’azotate  d’argent,  ni  par  le  chlorure  de  baryum. 

Usages.  — Le  carbonate  de  soude  sert  dans  la  fabrication  du 
verre  et  des  savons  : ces  deux  industries  en  consomment  des 
quantités  énormes. 

On  l’emploie  aussi  dans  quelques  opérations  de  blanchiment 
et  de  teinture,  et  principalement  dans  le  lessivage  des  fils  et  des 
tissus.  La  soude  brute,  mêlée  à de  la  chaux  vive  et  lessivée, 
fournit  une  liqueur  qui  sert  à fabriquer  le  savon  de  Marseille. 


BICARBONATE  DE  SOUDE.  2CO*,NaO,HO. 


Ëquiv.  = lOaO  ou  84. 


Ce  sel  est  incolore  et  cristallise  en  prismes  rectangulaires  à 
quatre  pans;  sa  réaction  est  alcaline;  sa  saveur  est  salée,  mais 
beaucoup  moins  caustique  que  celle  du  carbonate  neutre.  Cent 
parties  d’eau  en  dissolvent  10,04  à + 10°  et  10,69  à -j-  70° 

^MÂu°fessu?*de  70°,  une  dissolution  de  bicarbonate  de  soude 
commence  à laisser  dégager  de  l’acide  carbonique.  Ce  dégage- 
ment devient  très-rapide  dans  l’eau  bouillante,  et  le  sel,  passant 
par  l’état  de  scsquicarbonatc,  se  change  bientôt  en  carbonate 
neutre.  A la  température  ordinaire,  une  dissolution  de  bicar- 
bonate de  soude  se  décompose  aussi,  mais  avec  beaucoup  de 


*etLe  bicarbonate  de  soude  sec  se  conserve  à l’air  sans  se  décom- 
noser  • mais  lorsqu’on  l’abandonne  pendant  plusieurs  mois  dans 
un  air  chargé  d’humidité,  il  perd  de  l'acide  carbonique  et  laisse 
un  résidu  de  carbonate  neutre  de  soude  qui  contient  5. équiva- 
lu bicarbonate^  de°soudê  pur  ne  trouble  pas  à froid  la  disso- 
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lution  des  sels  de  magnésie.  Ce  caractère  le  distingue  du  car- 
bonate neutre,  qui  précipite  ces  mômes  sels  en  blanc. 

On  obtient  le  bicarbonate  de  soude  en  cristaux  transparents, 
d’un  volume  quelquefois  considérable,  en  faisant  passer  de 
l’acide  carbonique  jusqu’à  refus  dans  une  dissolution  de  carbo- 
nate de  soude  neutre. 

On  prépare  souvent  le  bicarbonate  de  soude,  pour  les  usages 
de  la  médecine,  en  soumettant  à l’action  de  l’acide  carbonique 
les  cristaux  de  carbonate  de  soude  du  commerce;  la  matière  se 
transforme  en  bicarbonate,  en  perdant  9 équivalents  d’eau. 
Dans  ce  cas,  le  bicarbonate  se  présente  en  masses  amorphes  et 
opaques. 

Ce  bicarbonate  de  soude  est  employé  en  médecine  dans  la 
préparation  des  pastilles  de  Vichy  et  dans  le  traitement  des 
affections  calculeuses.  On  le  trouve  dans  certaines  eaux  miné- 
rales, notamment  dans  l’eau  de  Vichy  et  dans  celle  de  Carlsbad. 

(*)  SESQUICARBONATE  DE  SOUDE.  3C02,2Na0,4I10. 

Ce  sel  pourrait  être  considéré  comme  formé  par  la  combinai- 
son d’équivalents  égaux  de  carbonate  neutre  et  de  bicarbonate 
de  soude. 

On  le  désigne  quelquefois  dans  le  commerce  sous  le  nom  de 
natron,  de  sel  de  trôna.  Il  existe  en  grandes  quantités  dans  cer- 
sains  lacs  d’Égypte,  en  Hongrie,  et  surtout  en  Afrique.  Ce  sel  est 
souvent  mêlé  de  carbonate  neutre  de  soude  : il  contient  aussi 
du  sulfate  de  soude  et  du  sel  marin. 

Ce  sel  est  probablement  le  résultat  de  l’action  du  carbonate  de 
chaux  sur  le  sel  marin. 


(*) /CARBONATE  DOUBLE  DE  POTASSE  ET  DE  SOUDE. 

Lorsqu’on  soumet  à l’évaporation  des  mélanges  en  propor- 
tions convenables  de  carbonates  de  soude  et  cîe  potasse:  on 
obtient  des  cristaux  transparents,  qui  ont  nour  formule  • 
(COs,NaO)s,  (C02,K0),t  8H0.  P mule ' 

Ces  cristaux  peuvent  se  dissoudre  et  se  reproduire  indéfini- 
“ïïnsiune  eau  chargée  de  carbonate  de  potasse.  Mais,  lors- 

nu  on  les  dissout  fin  ne  l’nmi  nnvn  JA f , ’ 
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paitie  et  laissent  déposer  du  taïuuuaie  tie  sont 
donne  encore  des  cristaux  de  carbonate  double. 

venan f dÏTi n 9°™me^ce>  sels  de  potasse  et  de  soude  pro- 
iSriolleV  ï ! r ?CS  plantes  011  de  certaines  opérations 
tasse  e/  de  L ^nnent  souvent  du  carbonate  double  de  po- 
ce  sel  on  évinnr  ' i f a °kte.nu  d abondantes  cristallisations  de 
du  cvinofen  .me  î!!  Ics.  deVni6res  eaux  mères  de  la  fabrication 
dansées  nrnri  'w  potassium;  on  a aussi  constaté  sa  présence 
- pioduits  de  la  calcination  des  mélasses  fermentées. 

(M.  Margueritte.) 
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(*)  PHOSPHATES  DE  SOCDE. 

Les  phosphates  de  soude  desséchés  peuvent  être  représentés 
par  les  formules  suivantes  : 


Phosphate  de  soude  basique IH05,3N'a0  ; 

Phosphate  de  soude  neutre Ph05,2Xa0,H0  • 

Phosphate  de  soude  acide Ph05,Na0,2H0.  ’ 


Si  on  admet  que  l’acide  phosphorique  étant  un  acide  triba- 
sique,  c’est-à-dire  que,  pour  former  des  sels,  cet  acide  prend 
constamment  3 équivalents  de  base,  et  que  dans  certains  phos- 
phates l’eau  fonctionne  comme  une  véritable  base,  on  voit  que 
dans  le  phosphate  basique  les  3 équivalents  de  base  sont  3 équi- 
valents de  soude;  dans  le  phosphate  neutre,  les  3 équivalents 
de  base  sont  2 équivalents  de  soude  et  \ équivalent  d’eau  fonction- 
nant comme  base  ; dans  le  phosphate  acide  de  soude,  les  3 équi- 
valents de  base  sont  2 équivalents  d’eau  jouant  le  rôle  de  base,  et 
le  3e  équivalent  de  base  est  1 équivalent  de  soude  (M.  Graham). 


(*)  PHOSPHATE  NEUTBE  DE  SOCDE.  (Nao)2,H0,Ph05,24H0. 

Ce  sel  cristallise  en  prismes  rhomboïdaux  obliques  qui  s’ef- 
fleurissent  facilement.  11  perd  24  équivalents  d’eau  lorsqu'on 
le  chauffe  à 100°;  le  25°  équivalent  d’eau  n’est  plus  de  l’eau 
de  cristallisation,  mais  de  l’eau  basique  qui  ne  se  dégage  qu’à 
une  température  beaucoup  plus  élevée  (M.  Malaguti).  Lorsque 
ce  sel  se  dépose  dans  une  liqueur  dont  la  température  dé- 
passe 30°,  il  ne  prend  que  15  équivalents  d’eau  en  cristallisant. 

Le  phosphate  neutre  de  soude  se  dissout  dans  4 parties  d'eau 
froide  et  dans  2 parties  d’eau  bouillante. 

Ce  sel  a une  réaction  légèrement  alcaline  : il  forme  dans  les 
dissolutions  d’azotate  d’argent  un  précipité  jaune  de  phosphate 
d’argent  et  la  liqueur  devient  acide  après  la  précipitation  : 

PhO», 2NaO.HO  + 3(AzOS,AgO)  = PhO»,3AgO  + 2(Az05,Na0)  + Ar05,H0. 

Le  phosphate  neutre  de  soude  existe  en  quantité  notable  dans 
l’ urine;  on  le  prépare  ordinairement  en  décomposant  le  biphos- 
phate  de  chaux  par  le  carbonate  de  soude  ; il  se  précipite  du 
carbonate  de  chaux,  et  il  reste  dans  la  liqueur  du  phosphate  de 
soude  que  l’on  retire  par  évaporation. 

Le  phosphate  neutre  de  soude  est  employé  en  médecine 
comme  laxatif. 

(*)  phosphate  aciiie  de  socde.  NaO,(HO)2,Ph05,2IIO. 

On  prépare  ce  sel  en  ajoutant  un  équivalent  d’acide  phospho- 
rique au  phosphate  neutre  de  soude,  l.e  phosphate  acide  de 
soude  peut  cristalliser  sous  deux  formes  dilférentes  : l’une  de 
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ces  formes  est  le  prisme  rhomboïdal  droit  ; l’autre  est  l’octaèdre 
à base  rectangle.  Ce  sel  est  très-soluble  dans  l’eau  et  insoluble 
dans  l’alcool. 

La  réaction  du  phosphate  acide  de  soude  est  franchement 
acide.  Lorsqu’on  chauffe  ce  sel,  il  perd  ses  2 équivalents  d’eau 
de  cristallisation  ; mais  les  2 équivalents  d’eau  basique  ne  se 
dégagent  que  vers  250“.  Il  forme  dans  les  dissolutions  d’azotate 
d’argent  un  précipité  jaune,  et  2 équivalents  d’acide  azotique 
restent  libres  dans  la  liqueur  : 

Ph05,Na0,2H0  + 3(Az05,Ag0)  = PhQ5,3Ag0  + AzQ5,NaO  + 2(AzOS,HO). 


(*)  PHOSPHATE  DE  SOUDE  BASIQUE.  (NaO)3,  PllO8. 

Ce  phosphate  s’obtient  en  mêlant  le  phosphate  neutre  de 
soude  avec  un  grand  excès  de  soude  et  en  évaporant  la  liqueur 
jusqu  a ce  qu’elle  laisse  déposer  des  cristaux. 

Le  phosphate  de  soude  basique  cristallise  en  prismes  à six 
pans  tres-deliés,  terminés  par  des  faces  obliques  : la  réaction 
de  ce  sel  est  fortement  alcaline.  11  produit  dans  les  sels  d’argent 
tationeapité  Jaune*  et  la  llllueu1'  reste  neutre jtprès  la  précipi- 

Ph05,3>fa0  + 3(Az05,Ag0)  = PhOs,3AgO  + 3(AzOS,NaO). 


(*)  PYROPHOSPHATE  DE  SOUDE.  (NaO)2,PllOB,  \ OIIO. 

soîdeSphO°b2lNan  m au,™ge  le  phosphate  neutre  (le 

souae  unu  ,2JNaO,HO.  L équivalent  d eau  basique  se  dégage  etle 
phosphate  se  transforme  en  pyrophosphate.  1 S 8 61 16 
ue  set  dinère  complètement  par  sa  forme  cristalline  dn  niine 

L*m.eU  ue  d°  t°Pd.e  : 11  ne  contie„tqu™oS^^7eau' 

Pli0l',2NaO  + 2(AzOB,AgO)  = PhOB,2AgO  + 2(Az05,Na0). 

( ) métaphosphate  de  soude.  Na0,Ph08. 

acide  de  soude0  P h O »S  S)  t HO  1 au  i?  ?d  C ' ? 1 ' ° ° Ie  PhosPhate 
d’eau  et  se  change  enSap^hale^^  ^ 2 é(Iuivalents 

gent  com  me  1 e&p  y r o p h os  pSfi  a t "ed  p c 1 ? e en  blanc  les  sels  d’ar- 
d’argent  a pou? fo fm ule  PhfP  le  metaphosphate 

Phate  contient  2 équivalent  le  Pyrophos- 
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BORAX. 


(*)  ARSÉNIATE  NEUTRE  DE  SOUDE.  (NaO)2,HO,AsOS,24HO. 

Ce  sel  se  dépose  à zéro  en  gros  cristaux  qui  contiennent 
24  équivalents  d’eau  de  cristallisation,  t équivalent  d’eau 
basique,  et  s'effleurissent  rapidement  lorsqu’on  les  expose  à 
l’air.  La  dissolution  d’arséniate  neutre  de  soude  possède  une 
réaction  alcaline  : à 20°,  ce  sel  cristallise  avec  1 6 équivalents 
d’eau. 

L’arséniate  neutre  de  soude  se  prépare  en  saturant  l’acide 
arsénique  par  le  carbonate  de  soude. 

Ce  sel  est  employé  en  médecine  dans  le  traitement  des  fièvres 
intermittentes  et  des  maladies  scrofuleuses.  — Liqueur  de 
Pearson. 

On  connaît  en  outre  un  bi-arséniate  de  soude  qui  a pour  for- 
mule : As05,Na0,4H0,  et  un  arséniate  de  soude  basique.  NaO3, 
AsO3. 

On  voit  que  les  arséniates  de  soude  ont,  sous  le  rapport  de 
leur  composition,  beaucoup  d’analogie  avec  les  phosphates  de 
soude  : il  est  probable  que  ces  sels  éprouvent,  lorsqu’on  les 
chauffe,  les  mêmes  modifications  que  les  phosphates. 


BIBORATE  DF,  SOUDE  (BORAX),  NaOS,B03,  1 OHO. 
Équiv.  = 2384,80  ou  190,78. 


Le  biborate  de  soude  porte  le  nom  de  borax  dans  le  commerce. 
11  existe  dans  la  nature  ; on  le  trouve  en  Perse,  dans  l’Inde  et 

dans  la  Chine.  . 

Le  borax  naturel  cristallise  en  prismes  hexaèdres.  Ces  cristaux 
sont  impurs  et  sont  toujours  mêlés  d’une  matière  grasse  dont 
la  composition  est  inconnue.  On  désigne  quelquefois  le  borax 
brut  sous  le  nom  de  linkal. 

Pour  le  purifier,  on  le  traite  par  l’eau  de  chaux,  qui  forme, 
vec  la  matière  grasse,  un  composé  insoluble,  et  l’on  fait  cris- 
alliser  le  sel  dans  des  vases  de  bois  ou  de  plomb. 

On  produit  ordinairement  le  borax  en  unissant  directement 
à la  soude  l’acide  borique  qui  vient  de  Toscane. 

100  kilogrammes  d acide  borique  de  Toscane  produisent 
140  kilogrammes  de  borax  susceptible  d’être  livré  au  com- 


morcG.  r 

1 c biborate  de  soude  est  incolore,  d’une  saveur  et  d’une  réac- 
tion alcalines  ; il  se  dissout  dans  12  parties  d’eau  froide  et  dans 
2 parties  d’eau  bouillante. 

Ce  sel  cristallise  en  prismes  à six  faces  qui  contiennent  47 

pour  100  d’eau  ou  1Q  équivalents. 

Une  dissolution  de  borax  marquant  30°  à 1 aréomètre  de 
Raiimé  nui  cristallise  au-dessus  de  65°,  laisse  déposer  du  borax 
“ ,1B  ia  forme  octaédrique.  Ces  cristaux  ne  contiennent  que 
5 équivalents  d’eau  et  sont  représentés  par  la  formule  : 2B03, 
NaO, 5 HO  (MM.  Payen  et  Buran). 
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Le  borax,  exposé  à l’air,  s’effleurit  ; lorsqu’on  le  soumet  à 
l’actiou  de  la  chaleur,  il  se  boursoufle,  perd  son  eau  de  cris- 
tallisation, et  entre  bientôt  en  fusion,  en  donnant  naissance  à 
une  masse  vitreuse  qui  conserve  sa  transparence  lorsqu’elle  est 
mise  à l’abri  de  l’air,  mais  qui  devient  opaque  au  contact  de 
l’humidité. 

Le  soufre  agit  sur  une  dissolnlion  bouillante  de  borax  comme 
sur  la  soude  caustique,  et  produit  de  l’hyposulfite  de  soude  et 
du  persulfure  de  sodium  (M.  Barreswil). 

Usages.  — Le  borax  a des  usages  importants.  Lorsqu’on  le 
fond  avec  différents  oxydes  métalliques,  il  les  dissout,  et  prend 
des  teintes  variables,  qui  servent,  dans  les  analyses  au  chalu- 
meau, à caractériser  ces  oxydes. 

Ainsi  l’oxyde  de  cobalt  colore  le  borax  en  bleu  ; l’oxyde  de 
manganèse,  en  violet,  etc. 

Lorsqu’on  réduit  un  oxyde  par  du  charbon  à une  température 
élevée,  on  ajoute  souvent  dans  le  creuset  une  certaine  quantité 
de  borax  qui  agit  comme  fondant,  recouvre  le  métal  réduit  et 
le  préserve  de  l’oxydation. 

Le  borax  sert  aussi  dans  les  soudures  ; quand  on  se  propose 
de  souder  à une  température  élevée  des  métaux  oxydables,  on 
les  recouvre  de  borax,  qui,  en  fondant,  les  empêche  de  s’oxyder 
et  dissout  les  traces  d’oxydes  qui  s’opposeraient  à la  soudure. 

Le  borax  entre  dans  la  composition  de  certains  verres.  On 
l’emploie  principalement  dans  la  fabrication  des  verres  très-fu- 
sibles et  de  quelques  couvertes  de  poteries. 

Dans  le  commerce,  où  l’on  consomme  de  très-grandes  quan- 
tités de  borax,  on  est  obligé  de  l’essayer  pour  connaître  sa  va- 
leur. Le  procédé  d’analyse  dont  on  fait  usage  est  identique  à 
celui  que  nous  avons  indiqué  relativement  à l’essai  des  potasses 
du  commerce.  Cet  essai  donne  la  quantité  réelle  de  soude 
(NaO)  contenue  dans  le  borax. (*) 

(*)  SILICATE  DE  SOUPE. 


On  préparé  le  silicate  de  soude  en  faisant  fondre  de  la  silice 
avec  de  la  soude  ou  du  carbonate  de  soude,  t partie  de  carbo- 
nate de  soude  anhydre  peut  faire  entrer  en  fusion  3 parties  de 
silice,  et  donner  un  silicate  alcalin  soluble  dans  l’eau. 

à unVévSni-11"  iSiU(Cate  deJ?ou?e  cristallisé  en  abandonnant 
caustlùJp  -^  iT  l6u  6 Uner  dlsso  ution  de  si'ice  dans  la  soude 
T^sihrntp  df1  i P°Ur  fo!'mule  : (2Si03,3Na0)  (M.  Fritzsche). 

catps  nnnr  fnrmo°Uf 6 sa  ?orabirie  facilement  avec  d’autres  sili- 
cates poui  toimei  des  silicates  doubles. 

tonimn^nnntf-  lab[icalion  du  verre  ordinaire.  Il  présente 
Piquer  à la  fabricaîiou P“' iuSquil  pr&ent  1 ap" 
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SELS  AMMONIACAUX. 

THÉORIE  DE  L’AMMONIUM. 

La  propriété  que  possède  l'ammoniaque  de  s’unir  aux  acides 
d’être  caustique,  de  ramener  au  bleu  le  tournesol  rougi  par  les 
acides,  de  verdir  le  sirop  de  violettes  et  de  se  substituer  à un 
grand  nombre  d’oxydes  métalliques  en  les  précipitant  de  leurs 
dissolutions  salines,  a dû  faire  considérer  depuis  longtemps 
l'ammoniaque  comme  une  véritable  base  comparable  aux  bases 
alcalines.  Comme  la  plupart  des  bases  sont  formées  par  l’union 
d'un  métal  avec  l’oxvgène,  quelques  chimistes  ont  émis  l’opinion 
que  les  composés  ammoniacaux  pourraient  bien  contenir  un 
métal  particulier,  non  encore  isolé. 

Ampère  a proposé  le  premier  une  théorie  ingénieuse  pour 
expliquer  le  rôle  basique  de  l’ammoniaque.  Cette  théorie,  déve- 
loppée par  Berzelius,  est  adoptée  aujourd’hui  par  un  grand  nom- 
bre de  chimistes. 

Elle  consiste  à supposer  que  l’ammoniaque  AzH3  n’est  point 
une  base,  et  qu’elle  ne  devient  basique  que  par  le  concours  de 
l'eau. 

Dans  cette  théorie,  l’équivalent  d’hydrogène  que  contient 
l’eau  s’ajoute  aux  3 équivalents  d’hydrogène  qui  se  trouvent 
dans  l’ammoniaque  pour  former,  avec  l’azote,  un  radical  parti- 
culier, une  sorte  de  métal  composé  Azll*  que  l’on  nomme  ammo- 
nium et  qui  n’a  pas  été  isolé.  Ce  radical,  s unissant  à l’équivalent 
d’oxygène  de  l'eau  décomposée,  constitue  Y oxyde  d'ammonium 
AzIDO,  qui  se  combine  alors  avec  les  oxacides  à la  manière  des 
oxydes  ordinaires  pour  former  des  sels  ammoniacaux  représen- 
tés d’une  manière  générale  par  la  formule  A,AzIDO;  A désignant 
l’équivalent  d’un  acide  quelconque. 

Tout  en  appréciant  ce  que  la  théorie  de  l'ammonium  présente 
d’ingénieux,  nous  ne  l’admettons  pas  dans  cet  ouvrage,  parce 
qu’elle  tend  à faire  sortir  la  chimie  de  la  voie  purement  expéri- 
mentale, et  tà  faire  admettre  l’existence  de  corps  hypothétiques. 


CARACTÈRES  GÉNÉRAUX  DES  SELS  AMMONIACAUX 

Les  sels  ammoniacaux  sont  isomorphes  avec  les  sels  de  po- 
tasse correspondants;  ils  sont  comme  eux  solubles  dans  L’eau. 
L’ammoniaque  agit  sur  les  acides  comme  une  base  énergique; 
elle  les  sature  complètement  et  forme  des  sels  neutres  aux  réac- 
tifs colorés. 

Les  sels  ammoniacaux  sont  incolores,  d’une  saveur  piquante. 
La  plupart  n’ont  pas  d’odeur  sensible  : cependant  ceux  qui  con- 
tiennent des  acides  faibles,  comme  l’acide  carbonique,  possèdent 
l’odeur  pénétrante  de  l’ammoniaque. 
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La  chaleur  volatilise  ou  décompose  tous  les  sels  ammonia- 
caux; ceux  qui  contiennent  des  acides  gazeux,  comme  l’acide 
chlorhydrique,  distillent  sans  éprouver  d’altération  ; cependant 
plusieurs  sels  ammoniacaux  dont  l’acide  est  volatil,  éprouvent 
une  décomposition  partielle  sous  l’influence  de  la  chaleur  : ainsi 
le  sulfate,  l’azotate,  l’azotite,  sont  décomposés  avant  le  rouge 
sombre.  Lorsque  l’acide  est  fixe,  l’ammoniaque  se  dégage  com- 
plètement par  l’action  de  la  chaleur.  Ainsi  les  phosphates,  les 
borates  d’ammoniaque  sont  décomposés  par  la  chaleur  en  ammo- 
niaque, en  eau,  et  laissent  un  résidu  d’acide  pyrophosphorique 
ou  d’acide  borique. 

Un  sel  neutre  ammoniacal,  soumis  à l’influence  de  la  chaleur, 
dégage  ordinairement  une  partie  de  son  ammoniaque  et  se 
transforme  d’abord  en  un  bi-sel. 


Le  chlore  décompose  facilement  les  sels  ammoniacaux;  s’il 
est  en  excès,  il  s’unit  aux  deux  éléments  de  l’ammoniaque,  pour 
former,  avec  l'azote,  du  chlorure  d’azote  ; et  avec  l’hydrogène, 
de  l’acide  chlorhydrique. 

L’amalgame  de  potassium  ou  de  sodium  agit  sur  les  sels  am- 
moniacaux humides  ou  en  dissolution  concentrée;  cet  amal- 
game détermine  la  décomposition  de  l’eau  et  du  sel,  et  forme 
de  l’hydrure  ammoniacal  de  mercure  (amalgame  d’ammonium) 
KAzIK  Le  volume  de  l’amalgame  augmente  beaucoup;  il  de- 
vient pâteux  et  dégage  au  bout  de  quelque  temps  un  mélange 
d’ammoniaque  et  d’hydrogène. 

Les  sels  ammoniacaux,  soumis  à l’action  oxydante  d’un  mé- 
lange d acide  sulfurique  et  de*  chromate  de  potasse,  produisent 
de  1 acide  azotique  (M.  Kuhlmann).  Ces  sels  subissent  la  même 
transformation  lorsqu’on  les  soumet,  en  présence  d’un  excès 
d air  ou  d’oxygène,  a l’influence  de  la  chaleur  et  de  la  mousse 
de  platine. 

Les  sels  ammoniacaux  sont  très-faciles  à distinguer  de  tous  les 
autres  sels. 


Les  alcalis  fixes,  la  potasse,  la  soude,  la  chaux,  etc.,  en  déga- 
gent, même  à froid,  un  gaz  qui  ramène  au  bleu  le  papier  rouge 
;uCet,e  ProPr.le,d  s’appartient  qu’à  l’ammoniaque 
( bascs organiques  volatiles;  ce  gaz,  d’une  odeur 

fromné  d!n^Ca-?C  ^'7Sl!qu1e’  Produit>  a l’approche  d’un  tube 
tïèflnioc  acide  chlorhydrique  affaibli,  des  fumées  blanches, 
trcs-epaisses,  de  sel  ammoniac. 

desrtartirfsSufv““"iaCaU!t  * reco"naissent  encore  «»  moyen 
d’ammmflmirïi  i~  ■?l  é,cip,it.é  bl™c  cristallin  de  bitartrate 

Hnilé  hnn  ’ Sl  1 acide  tartnque  est  en  grand  excès  : ce  pré- 
. , ‘ . 1 scoup  plus  soluble  que  le  bitartrate  de  potasse. 

Acide  hydrofluosilicique.  — Précipité  blanc  gélatineux, 
précipü/  * Acide  perchlorique,  Acide  picrique.  — Pas  de 

niacaf1^  ^ a^um*ne-  Précipité  blanc,  cristallin,  d’alun  ammo- 
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Chlorure  de  platine.  — Précipité  jaune  de  chlorure  ammo- 
niaco-platinique,  laissant  du  platine  pur  par  la  calcination. 

Les  sels  ammoniacaux  ne  forment  pas  de  précipités  avec  les 
carbonates  alcalins,  les  sulfures  et  le  cyanoferrure  de  potassium. 

(*)  On  analyse  les  sels  ammoniacauxen  précipitant  leur  disso- 
lution par  le  bichlorure  de  platine,  lavant  le  précipité  avec  de 
l’alcool,  qui  ne  dissout  que  l’excès  de  sel  de  platine,  et  déter- 
minant le  poids  du  chlorure  ammoniaco-platinique  dont  la 
composition  est  connue.  On  peut  encore  analyser  les  sels  ammo- 
niacaux en  les  décomposant  par  un  mélange  d’oxvde  de  cuivre 
et  de  cuivre  métallique,  et  en  mesurant  le  volume  de  l’azote  qui 
se  dégage  : cette  analyse  s’exécute  dans  un  appareil  qui  sera  dé- 
crit à l’article  Analyse  des  substances  organiques  azotées. 

Les  sels  ammoniacaux  peuvent  être  également  analysés,  en 
les  décomposant  par  une  base  alcaline,  et  faisant  rendre  l’am- 
moniaque qui  se  dégage  dans  de  l’acide  sulfurique  dont  le  titre 
est  déterminé,  avant  et  après  l’expérience,  au  moyen  du  sucrate 
de  chaux  ou  d’une  dissolution  de  potasse. 


CHLORHYDRATE  D’AMMONIAQUE.  AzfPCl. 

Équiv.  = 6G8,"75  ou  53,50. 

État  naturel.  — Le  chlorhvdrate  d’ammoniaque  se  trouve 
dans  l’urine  humaine  et  dans  la  fiente  de  quelques  animaux, 
particulièrement  des  chameaux.  11  existe  en  petite  quantité 
dans  les  environs  des  volcans  et  dans  les  fissures  de  certaines 
mines  de  houille  en  combustion.  f 

Propriétés.  — Le  chlorhydrate  d'ammoniaque,  appelé  sou- 
vent sel  ammoniac,' cristallise  ordinairement  en  longues  aiguilles 
qui  se  groupent  sous  forme  de  barbes  de  plumes,  et  plus  rare- 
ment en  cubes  ou  en  octaèdres  isolés  ; il  a une  saveur  piquante 
et  pas  d’odeur  sensible.  Sa  densité  est  1,45. 

Cent  parties  d'eau  à 18°  dissolvent  36  parties  de  sel  ammoniac, 
cent  parties  d’eau  à 100°  en  dissolvent  89  parties. 

Le  chlorhydrate  d’ammoniaque  est  soluble  dans  l’alcool. 

Ce  sel  se  sublime,  sans  éprouver  d'altération,  à une  tempéra- 
ture un  peu  inférieure  au  rouge  sombre  : il  est  toujours  an- 
hydre. 

Plusieurs  métaux,  et  particulièrement  les  métaux  des  pre- 
mières sections,  peuvent  le  décomposer.  11  se  dégage  du  gaz 
ammoniac  et  de  1 hydrogène,  et  il  se  forme  un  chlorure  métal- 

^Lc  potassium  et  le  sodium  produisent  cette  décomposition  à 
une  température  assez  basse  ; l’étain,  le  zinc,  le  fer  agissent  sur 
le  sel  ammoniac  à une  température  plus  élevée  ; l’expérience  se 
Tait  facilement  dans  une  petite  cornue  de  verre  à laquelle  on 
adapte  un  tube  recourbé  qui  s’engage  sous  une  cloche  pleine  de 
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mercure;  on  recueille  ainsi  6 volumes  d’hydrogène  pour  2 vo- 
lumes d’azote. 

Presque  tous  les  oxydes  décomposent  le  sel  ammoniac  en  pro- 
duisant des  chlorures  métalliques,  de  1 azote  et  de  1 eau.  Les 
oxydes  de  nickel  et  de  cobalt  sont  ramenés  à l’état  métallique 
quand  on  les  chauffe  avec  du  sel  ammoniac. 

La  dissolution  de  chlorhydrate  d’ammoniaque  peut  dissoudre 
certains  oxydes  métalliques,  et  principalement  l’oxyde  de  zinc. 

Lorsqu’on  expose  aux  vapeurs  d’acide  sulfurique  anhydre  le 
chlorhydrate  d’ammoniaque  en  poudre,  il  se  forme  une  combi- 
naison particulière  que  l’eau  décompose  rapidement  en  acide 
chlorhydrique  et  en  sulfate  d’ammoniaque  (H.  Rose). 

Le  sel  ammoniac  est  élastique,  et  se  laisse  difficilement  pulvé- 
riser : pour  l’obtenir  en  poudre  très-fine,  on  peut  en  faire  une 
dissolution  bouillante  concentrée,  qu’on  refroidit  le  plus  promp- 
tement possible  en  l’agitant  continuellement;  on  produit  ainsi 
un  précipité  cristallin,  qui  se  réduit  en  une  poudre  fine  lors- 
qu’on le  dessèche. 

Pour  déterminer  la  composition  du  chlorhydrate  d’ammonia- 
que, on  le  produit  directement  en  unissant  l’ammoniaque  et 
l’acide  chlorhydrique  à l’état  gazeux;  on  reconnaît  que  ces  deux 
gaz  se  combinent  à volumes  égaux  pour  former  le  sel  ammoniac. 

«•réparation.  — Ce  sel  a été  pendant  longtemps  fabriqué 
exclusivement  en  Égypte.  On  le  produisait  dans  ce  pays  en  re- 
cueillant les  produits  volatils  qui  proviennent  de  la  combustion 
de  la  fiente  des  chameaux. 

On  prépare  maintenant  le  chlorhydrate  d’ammoniaque  en 
décomposant,  à l’aide  de  la  chaleur,  le  sulfate  d’ammoniaque 
par  le  chlorure  de  sodium. 

Pour  produire  économiquement  le  sulfate  d’ammoniaque,  on 
transforme  en  sulTate  le  carbonate  ammoniacal,  qui  provient 
soit  de  la  distillation  des  matières  animales,  soit  des  eaux  du  gaz 
de  l’éclairage,  des  urines  putréfiées,  des  eaux  vannes,  etc.  On 
fait  filtrer  ces  eaux,  qui  sont  chargées  de  carbonate  d’ammonia- 
que, sur  des  couches  de  sulfate  de  chaux  réduit  en  poudre  fine; 
il  se  forme  du  carbonate  de  chaux  insoluble  et  du  sulfate  d’am- 
moniaque soluble,  qu’on  relire  par  évaporation. 

On  peut  encore  obtenir  du  sulfate  d’ammoniaque  en  traitant 
le  carbonate  d ammoniaque  par  des  sulfates  de  fer  ou  de  man- 
ganese  qui  forment  des  carbonates  de  fer  ou  de  manganèse  in- 
solubles, et  du  sulfate  d’ammoniaque. 

?(?.uï  transformer  le  sulfate  d ammoniaque  en  chlorhydrate,  il 
sumt  de  le  ohauller  avec  du  chlorure  de  sodium.  11  se  produit  du 
sultate  de  soude  et  du  chlorhydrate  d’ammoniaque  qui  se  vola- 


S03,AzI13,H0  4-  ClNa  = ClH,AzH3  + S03,Na0. 

Au  lieu  d opérer  par  la  voie  sèche,  on  agit  quelquefois  sur  des 
issolulions  de  sulfate  d’ammoniaque  et  de  sel  marin.  En  évapo- 
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il 


I 


rant  les  dissolutions  de  ces  deux  sels  mélangés,  il  se  fait  une 
double  décomposition  ; le  sel  ammoniac  cristallise  le  premier, 
tandis  que  le  sulfate  de  soude  reste  dans  les  eaux  mères. 

On  fabrique  aussi  le  sel  ammoniac,  dans  quelques  localités, 
en  recevant  directement  le  carbonate  d’ammoniaque  dans  de 
l’acide  chlorhydrique  du  commerce. 

Usages.  — Le  sel  ammoniac  sert  à préparer  l’ammoniaque 
pour  les  besoins  des  arts  et  pour  les  laboratoires  de  chimie. 

On  l’emploie  dans  la  fabrication  du  sesquicarbonate  d’ammo- 
niaque médicinal  ; il  sert  pour  le  décapage  des  métaux,  et  parti- 
culièrement du  cuivre  ; dans  ce  cas,  l’ammoniaque  du  chlorhy- 
drate réduit,  par  son  hydrogène,  une  partie  de  l’oxyde  de  cuivre 
à l’état  métallique,  et  le  chlore  transforme  l’autre  partie  en  pro- 
tochlorure de  cuivre  qui  se  volatilise. 

Le  sel  ammoniac  est  aussi  employé  dans  quelques  opérations 
de  teinture. 

Le  chlorure  d’argent  étant  soluble  dans  une  dissolution 
aqueuse  de  sel  ammoniac,  on  se  sert  quelquefois  d’un  mélange 
de  ces  deux  sels  pour  argenter  à froid  le  cuivre  et  le  laiton. 

Le  sel  ammoniac  est  employé  dans  l’extraction  du  platine  pour 
précipiter  ce  métal  de  sa  dissolution  dans  l’eau  régale. 

Enfin  le  sel  ammoniac  entre  dans  la  composition  d’un  lut 
employé  pour  sceller  le  fer  dans  la  pierre  ; ce  lut  se  prépare  en 
arrosant,  avec  une  dissolution  de  sel  ammoniac,  de  la  limaille 
de  fer  préalablement  mêlée  à t ou  2 centièmes  de  soufre. 


(*)  CYANHYDRATE  D’AMMONIAQUE.  AzH3,HCy. 

Ce  sel  cristallise  en  cubes  incolores  : il  est  volatil  et  très-solu- 
ble  dans  l’eau;  son  odeur  est  à la  fois  prussique  et  ammoniacale  : 
il  est  presque  aussi  vénéneux  que  l’acide  cyanhydrique. 

Le  cyanhydrate  d’ammoniaque  est  formé  de  volumes  égaux 
de  vapeur  d’acide  cyanhydrique  et  d’ammoniaque,  unis  sans 
condensation. 

On  prépare  le  cyanhydrate  d'ammoniaque  : i°  en  combinant 
directement  l’ammoniaque  et  l’acide  cyanhydrique;  2°  en  dis- 
tillant un  mélange  d’équivalents  égaux  ae  cyanure  de  potassium 
et  de  chlorhydrate  d’ammoniaque  ; 3°  en  distillant  un  mélange 
de  3 parties  de  sel  ammoniac,  2 parties  de  cvanoferrure  de  po- 
tassium et  10  parties  d’eau.  . . 

On  forme  encore  du  cyanhydrate  d’ammoniaque  en  Taisant 
passer  du  gaz  ammoniac  sec  sur  des  charbons  placés  dans  un 
tube  de  porcelaine  chauffé  au  rouge.  Il  se  dégage  de  1 hydro- 
gène et  de  l’azote,  et  le  cyanhydrate  d’ammoniaque  se  dépose 
en  cristaux  dans  un  ballon  convenablement  refroidi. 


(*)  SULFHYDRATE  D’AMMONIAQUE.  AzH*,HS. 

Lorsqu'on  fait  arriver,  dans  un  flacon  maintenu  à une  tempé- 
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rature  très-basse,  un  courant  de  gaz  acide  sulfliydrique  sec  et  de 
gaz  ammoniac  sec  et  en  excès,  il  se  produit  un  composé  blanc 
formé  de  2 volumes  d’ammoniaque  et  d’un  volume  d’hydrogène 
sulfuré,  qui  a pour  formule  : SH,AzHR  (M.  Bineau). 

Si,  au  contraire,  l’hydrogène  sulfuré  est  employé  en  excès,  les 
deux  gaz  s’unissent  à volumes  égaux  et  produisent  une  combi- 
naison représentée  par  2SH,AzIl3. 

On  a décrit  encore  d’autres  combinaisons  d’acide  sulfhydrique 
et  d’ammoniaque,  mais  on  peut  les  considérer  comme  des  mé- 
langes des  deux  corps  précédents. 


Propriétés.  — Le  sulfhydrate  d’ammoniaque  préparé  à une 
basse  température  et  à l’abri  de  l’air,  avec  un  excès  de  gaz  am- 
moniac, se  présente  en  aiguilles  ou  en  belles  lames  cristallines 
blanches,  très-volatiles,  d’une  saveur  à la  fois  piquante  et  sulfu- 
reuse ; il  est  considéré  comme  un  violent  poison. 

Exposé  au  contact  de  l’air,  il  absorbe  l'oxygène,  prend  une 
coloration  jaune  en  se  changeant  en  sulfhvdrate  sulfuré  d’am- 
moniaque, puis  successivement  en  hyposulfite,  sulfite  et  sulfate 
a ammoniaque. 

Sa  dissolution  aqueuse  est  incolore  et  sert  comme  réactif:  on 
la.  préparé  ordinairement  en  divisant  une  dissolution  d’ammo- 
niaque en  2 parties  égales,  faisantpasser  dans  l’une  de  ces  parties 
de  1 acide  sulfhydrique  jusqu’à  refus  et  ajoutant  ensuite  l’autre 

en'effrd  2 ( SH  A zH 'f6  ^ réS6rVe  ''  2SH’AzR3  mëlé  avec  AzH’ donne 

On  peut  préparer  le  sulfhydrate  d’ammoniaque  par  double 

:7Posltl?n-  ,cn  traitant  le  carbonate  d’ammoniaque  par  une 
dissolution  froide  et  concentrée  de  monosulfure  debaryum. 


O SULFHYDRATES  SULFURÉS  D’AMMONIAQUE. 

» 

Le  sulfhydrate  d’ammoniaque  se  combine  soit  direrfpmnnt 
^ indirectement,  à plusieurs  équivalent s de  soufri/pouT  fo^ 
“um  f COmpOS,?S  ,l"  leP^enIcnt  des  poljsuirureS  Erai- 


Monosulfure  d'ammonium 

Bisulfure 

Quadrisulfure 
Pentasulfure. 
Heplasulfure. 


SH,AzH3  = AzH^S 
SH,AzH3,S  = Azll'>S* 
SH,AzH3;S3  = AzH4Si 
SH,AzH3,s4  zz;  AzlUSS 
SII,AzH3,S6  — AzU'-SL 


ammoniacaux  sulfurés  très  bien  d/r  ^ Un°  f°n-e  de  coraPosés 
grande  facilité  eKïiÏÏf  défln\s>  cristallisant  avec  une 
voici  leurs  formules  : P aux  polvsulfures  de  potassium  ; 


Sulfhydrate  d’ammoniaque  trisulfurd, 


quadrisulfuré 

sextisulfuré.. 


AzH»,HS.S3 

AzH3,HS,S4 

AzI13,HS,S6 

7. 
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(*)  azotate  d’ammoniaque.  AzH3,H0,Az05. 

Équiv.  = 1000,0  ou  bien  ou  80,0. 

Ce  sel,  connu  autrefois  sous  le  nom  de  nitre  inflammable,  cris- 
tallise en  aiguilles  longues  et  flexibles,  qui  s’accolent  ordinai- 
rement en  formant  des  cannelures.  Si  la  cristallisation  se  fait 
avec  lenteur,  on  obtient  de  beaux  prismes  hexagonaux,  qui  res- 
semblent à ceux  du  nitre,  et  qui  sont  d’une  transparence  par- 
faite. 

L’azotate  d’ammoniaque  a une  saveur  piquante  ; il  est  légère- 
ment déliquescent,  soluble  dans  2 parties  d'eau  froide  et  dans 
son  propre  poids  d’eau  bouillante.  Ce  sel  est  un  de  ceux  qui 
abaissent  le  plus  la  température  en  se  dissolvant  dans  l’eau.  Sa 
dissolution  aqueuse  concentrée,  mêlée  avec  de  l’eau,  produit 
encore  un  abaissement  de  température  (Gay-Lussac). 

L’azotate  d’ammoniaque  est  toujours  anhydre,  quelle  que  soit 
la  température  à laquelle  on  l’ait  fait  cristalliser.  Il  entre  en  fu- 
sion vers  200°,  et  se  prend  par  le  refroidissement  en  une  masse 
opaque. 

Entre  240  et  250°,  il  se  décompose  en  eau  et  en  protoxyde 
d’azote  : Az05,AzIl3,HO  ==  4110  -f  2AzO.  Quand  ce  sel  est  pur  et 
qu’on  le  chauffe  avec  beaucoup  de  précaution,  il  ne  donne  que 
de  l’eau  et  du  protoxyde  d’azote;  mais  si  la  décomposition  est 
faite  avec  rapidité  et  qu’on  porte  le  sel  à une  température  trop 
élevée,  le  vase  distillatoire  se  remplit  d’une  fumée  blanche  et  le 
protoxyde  d’azote  qui  se  dégage  est  mêlé  d'ammoniaque,  de  bi- 
oxyde d’azote,  et,  suivant  quelques  chimistes,  d’azote  libre  et 
d’acide  hypoazotique. 

En  présence  de  la  mousse  de  platine,  l’azotate  d’ammonia- 
que se  décompose,  vers  4 60°,  en  eau,  azote  et  acide  azotique. 
S(Az05,AzIl3,H0)  = 2(AzOR,UO)  + 1 SIIO  -{-  8Az  (MM.  Millon  et 
Reiset). 

Projeté  dans  un  creuset  chauffé  au  rouge,  •l’azotate  d ammo- 
niaque s'enflamme  subitement  en  produisant  un  léger  sifflement 
et  une  lueur  jaunâtre;  l’inflammation  est  due  à la  combinaison 
rapide  de  l’oxygène  de  l’acide  azotique  avec  l’hydrogène  de  l’am- 
moniaque. Ce  sel  fait  brûler  avec  beaucoup  de  vivacité  la  plu- 
part des  matières  organiques  et  même  le  charbon.  Traité  par  un 
excès  d’acide  sulfurique  très-concentré,  il  se  transforme,  comme 
par  la  chaleur,  en  eau  qui  est  absorbée  par  l'acide  sulfurique, 
et  en  protoxyde  d'azote  qui  se  dégage  (Pelouze). 

Préparation.  — On  prépare  l’azotate  d'ammoniaque  en  ver- 
sant un  léger  excès  d'ammoniaque  liquide  dans  de  l'acide  azoti- 
que; on  concentre  la  dissolution  et  on  l’abandonne  à un  refroi- 
dissement lent.  , 

L’azotate  d'ammoniaque  prend  naissance  quand  on  soumet  a 
l’action  de  la  chaleur  ou  de  l’électricité  un  mélange  d'azote  cl 
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d’oxygène  avec  un  excès  d’hydrogène,  et  lorsqu’on  fait  passer  de 
l’acide  sulfhydrique  dans  de  l’acide  azotique  étendu  d’eau.  L’a- 
zotate d’ammoniaque  se  forme  aussi  lorsqu’on  met  l’acide  azo- 
tique en  contact  avec  certains  métaux  et  surtout  avec  l’étain. 


{*)  SULFATE  NEUTRE  D’AMMONIAQUE.  Azli3,H0,S03. 


Équiv.  = 825,0  ou  66,0. 

On  rencontre  le  sulfate  d’ammoniaque  en  petite  quantité  dans 
l’acide  borique  naturel  et  dans  quelques  schistes  alumineux. 

Ce  sel  est  incolore,  amer,  très-piquant,  soluble  dans  son  poids 
d’eau  bouillante,  et  seulement  dans  deux  fois  son  poids  d’eàu  à 
15°.  11  cristallise  avec  facilité  et  affecte  les  mêmes  formes  que  le 
sulfate  de  potasse,  avec  lequel  il  est  isomorphe. 

informe  un  grand  nombre  de  sels  doubles  isomorphes  avec  les 
sels  de  potasse  correspondants  : dans  ces  sels,  I équivalent  d’am- 
moniaque et  un  équivalent  d’eau,  ou  bien  1 équivalent  d 'oxyde 
d’ammonium  AzH40  remplace  à la  manière  ordinaire  1 équivalent 
de  potasse. 

Le  sulfate  d’ammoniaque  fond  à 1 40°,  et  résiste  à toute  décom- 
position jusqu’à  180°  ; au  deLà  de  ce  terme,  il  abandonne  de  l’am- 
moniaque, et  se  transforme  en  bisulfate;  ce  dernier  sel  se  dé- 
truit à son  tour  et  produit  de  l’azote,  de  l’eau  et  du  sulfate  acide 
d’ammoniaque  qui  se  sublime. 

Le  sulfate  d’ammoniaque  produit  un  grand  nombre  de  sels 
doubles. 


Préparation  et  usages.  — On  obtient  dans  les  laboratoires 
le  sulfate  d ammoniaque  en  versant  un  excès  d’ammoniaque 
dans  de  l’acide  sulfurique  faible  et  en  évaporant  la  liqueur. 

On  prépare  le  sulfate  d’ammoniaque  dans  les  arts  en  décom- 
posant le  sulfate  de  chaux  ou  le  sulfate  de  fer  par  le  carbonate 
d ammoniaque  impur  provenant  de  la  distillation  des  matières 
animales;  on  produit  ainsi  des  carbonates  insolubles  et  une 
liqueur  brune  qu’on  évapore  à siccité  : le  produit  de  cette  éva- 
poialion  est  légèrement  grillé  et  repris  par  l’eau,  qui  laisse  les 
matières  organiques  décomposées  par  le  grillage,  et  dissout  le 
sultate  d ammoniaque,  qui  se  dépose  ensuite  par  l’évaporation 
en  cristaux  incolores. 

Les  urines  putréfiées,  les  eaux  vannes,  les  eaux  de  condensa- 
fate  d’amSoniaqieUage’  SerV6nt  aUSSi  * k PréParation  du  sul~ 

^[;LSUiüue.  d’aramoniaquc  est  surtout  employé  dans  la  fabri- 
o de  alun  ammoniacal.  On  s’en  sert  aussi  comme  engrais. 


(*)  bisulfate  d’ammoniaque.  (2S03, Az03,H0),I10. 

Ce  sel  est  déliquescent,  facilement  cristallisable,  soluble  dans 
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CARBONATES  D’AMMONIAQUE. 

1 alcool.  Lorsqu’on  sature  par  les  alcalis  l’excès  d’acide  qu’il  ren- 
ferme, on  obtient  des  sels  doubles  qui  sont  très-stables  et  cris- 
tallisent aisément.  On  prépare  ce  sel  en  unissant  1 équivalent 
d acide  sulfurique  à t équivalent  de  sulfate  neutre  d’ammo- 
niaque ou  à un  demi-équivalent  d’ammoniaque. 


CARBONATES  D’AMMONIAQUE. 

L’acide  carbonique  forme,  avec  l’ammoniaque,  de  nombreuses 
combinaisons  dont  plusieurs  peuvent  être  regardées  comme 
des  combinaisons  de  carbonate  neutre  d’ammoniaque,  ou  de 
carbonate  d’ammoniaque  anhydre  COa,AzH3,  avec  le  bicarbo- 
nate d’ammoniaque  ; il  paraît  même  que  les  trois  composés 
précédents  peuvent  se  combiner  avec  un  quadricarbonate  d’am- 
moniaque (M.  H.  Rose). 

(*)  CARBONATE  NEUTRE  d’aMMONIAQUE.  COS,AzH3,HO. 

Le  carbonate  neutre  d’ammoniaque  n’est  pas  connu  jusqu’à 
présent  à l’état  de  liberté,  mais  il  peut  être  obtenu  en  dissolution 
dans  l’eau  et  dans  l’alcool,  et  en  combinaison,  principalement 
avec  le  bicarbonate  d’ammoniaque. 

Cependant,  une  dissolution  alcoolique  de  sesquicarbonate 
d’ammoniaque,  soumise  à l’ébullition,  donne  par  le  refroidisse- 
ment du  carbonate  d’ammoniaque,  qui  paraît  être  du  carbonate 
neutre  presque  pur  (M.  llumfeld). 

(*)  CARBONATE  D’AMMONIAQUE  ANHYDRE.  AzH3,CO*. 

Le  gaz  ammoniac  et  l’acide  carbonique  gazeux  s’unissent  avec 
lenteur  et  produisent  une  poudre  blanche,  cristalline,  formée 
de  2 volumes  d’ammoniaque  et  de  I volume  d’acide  carbonique. 
Ce  corps  a donc  pour  composition  CO*,AzHs.  On  voit  qu’il  diffère 
du  carbonate  neutre  d’ammoniaque  par  un  équivalent  d’eau; 
il  appartient  sans  doute  à la  classe  des  amides. 

Lorsqu’on  le  met  en  contact  avec  l’eau,  il  se  dissout  et  se  trans- 
forme en  un  mélange  d'ammoniaque  libre  et  de  bicarbonate 
d’ammoniaque.  ' 

Son  odeur  est  ammoniacale  : lorsqu’on  le  soumet  à l’action  de 
la  chaleur,  il  se  sublime  sans  altération. 


SESQUICARBONATE  D’AMMONIAQUE,  CARBONATE  D’AMMONIAQUE 
DES  PHARMACIES,  SEI.  VOLATIL  D’ANGLETERRE. 

(AzIls)*,(HO)î,(CO*)®. 

On  prépare  ce  sel  en  chauffant  un  carbonate  alcalin  ou  1er- 
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1-eux,  et  particulièrement  le  carbonate  de  chaux,  avec  le  sulfate 
ouïe  chlorhydrate  d’ammoniaque.  On  fait  un  mélange  de  I par- 
tie de  carbonate  de  chaux  et  2 parties  de  sel  ammoniac  : on  l’in- 
troduit dans  une  cornue  de  grès,  que  l’on  remplit  aux  trois 
quarts,  et  qu’on  chauffe  à une  chaleur  modérée^  : bientôt  ces 
deux  sels  se  décomposent  réciproquement  ; il  se  dégage  de  l’eau, 
du  gaz  ammoniac  et  du  sesquicarbonate  d’ammoniaque,  qui  se 
condense  en  croûtes  blanches,  cristallines,  dans  le  col  de  la  cor- 
nue et  dans  le  récipient.  On  facilite  la  condensation  des  va- 
peurs en  refroidissant  le  récipient  au  moyen  de  linges  mouillés. 
Quand  l’opération  est  terminée,  on  laisse  refroidir  l’appareil,  on 
détache  le  sesquicarbonate  du  récipient,  et  l’on  conserve  ce  sel 
dans  des  flacons  bouchés.  Lorsqu’on  s’est  servi  de  chlorhydrate 
ou  de  sulfate  d’ammoniaque  impurs,  on  obtient  un  produit  co- 
loré qu’il  faut  soumettre  à une  nouvelle  sublimation.  Un  kilo- 
gramme de  sel  ammoniac  donne  700  à 800  grammes  de  sesqui- 
carbonate d’ammoniaque. 

Il  est  facile  d’expliquer  le  dégagement  de  l’ammoniaque  dans 
l'opération  précédente,  en  faisant  observer  que  les  sels  employés 
pour  la  préparation  du  sesquicarbonate  d’ammoniaque  sont 
neutres,  tandis  que  ce  dernier  sel  contient  un  équivalent  et 
demi  d’acide  carboniquepour  un  seul  équivalent  d’ammoniaque. 

Le  sesquicarbonate  d’ammoniaque,  ayant  pour  formule 
3C02,2(AzII3,H0),  peut  être  considéré  comme  une  combinaison 
de  carbonate  neutre  et  de  bicarbonate  d’ammoniaque.  En  effet, 

3C0M(AzR3,H0)  = C02,AzH3!H0  + 2C02,AzI13,H0. 


L’action  de  l’eau  sur  le  sesquicarbonate  d’ammoniaque  sem- 
ble confirmer  cette  manière  de  voir.  Lorsqu’on  le  traite,  en  effet, 
par  de  petites  quantités  d’eau  froide,  le  carbonate  neutre  se 
dissout,  tandis  qu’il  reste  des  cristaux  grenus  de  bicarbonate 
d’ammoniaque.  Le  sesquicarbonate  d’ammoniaque,  conservé 
dans  des  vases  mal  fermés,  perd  de  l’ammoniaque  et  du  carbo- 
nate neutre  d’ammoniaque  et  se  transforme  lentement  en  bicar- 
bonate. 


La  îéaction  du  sesquicarbonate  d ammoniaque  est  fortement 
alcaline;  sa  saveur  est  caustique  et  piquante,  il  exhale  une 
odeur  ammoniacale  très-prononcée.  11  cristallise  avec  5 équiva- 
ut8 d eau  a une  température  voisine  de  zéro;  on  l’obtient  sous 
la  iorme  de  gros  octaèdres  transparents  à basé  rhombe.  Il  existe 
donc  deux  états  d hydratation  du  sesquicarbonate  d’ammonia- 

Hio  ’ nous  ^vons  vu>  en  ellet,  que  le  sel  obtenu  par  la  voie  sè- 
che ne  renferme  que  2 équivalents  d’eau. 

chaieur.  ^compose  le  sesquicarbonate  d’ammoniaque  en 

ni  1 ca,1^?1I?!?u,(r„e.  en  deux  sels  ammoniacaux  de  composition 
et  de  volatilité  differentes  (M.  H.  Rose). 
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PHOSPHATE  NEUTRE  D AMMONIAQUE. 


(*)  bicarbonate  d’ammoniaque. 
àzHs,HO,(CO*)*,HO.% 

Ce  sel  existe  sous  trois  états  d’hydratation. 

Le  sel  ordinaire,  (2C02,AzII3,H0),H0,  se  prépare  en  faisant  ar- 
river de  l’acide  carbonique  en  excès  dans  de  l’ammoniaque  li- 
quide ou  dans  une  dissolution  concentrée  de  sesquicarbonale  du 
commerce.  On  l’obtient  encore  avec  facilité  en  lavant  le  sesqui- 
carbonate  d’ammoniaque,  préalablement  pulvérisé,  avec  de  l’al- 
cool à 90  centièmes,  qui  dissout  le  carbonate  neutre  et  laisse 
pour  résidu  le  bicarbonate.  L’eau  froide  donnerait  le  même  ré- 
sultat, mais  elle  dissoudrait  une  quantité  considérable  de  bicar- 
bonate. 

Le  bicarbonate  d’ammoniaque  est  isomorphe  avec  le  bicarbo- 
nate de  potasse.  11  répand  à l’air  une  légère  odeur  ammoniacale, 
et  se  volatilise  lentement  sans  perdre  sa  transparence.  11  est  so- 
luble dans  8 fois  son  poids  d’eau  froide  : l’eau  bouillante  l’altère 
et  en  sépare  de  l’acide  carbonique. 

Usages  des  carbonates  tl’ammoniaque.  — Les  carbonates 
ammoniacaux  sont  employés  comme  réactifs  dans  les  laboratoi- 
res; en  médecine,  on  se  sert  du  sel  volatil  d’Angleterre  (sesqui- 
carbonate)  comme  d’un  excitant  très-énergique. 

On  emploie  les  carbonates  d’ammoniaque  bruts  pour  la  fabri- 
cation des  autres  sels  ammoniacaux. 

(*)  puospiiate  neutre  d’ammoniaque.  (Azliy,(HO)2,HO,PhOs. 

Le  phosphate  neutre  d’ammoniaque  est  incolore,  inodore;  il 
cristallise  en  prismes  à quatre  pans. 

Il  verdit  le  sirop  de  violettes,  se  décompose  sous  l'influence 
de  la  chaleur,  perd  toute  sou  ammoniaque  et  les  deux  tiers  de 
l’eau  qu’il  contient,  et  laisse  un  résidu  d’acide  métaphosphori- 
que  Ph05,H0. 

Il  est  soluble  dans  4 parties  d’eau  froide  et  dans  une  quantité 
beaucoup  moins  considérable  d’eau  bouillante  ; a la  température 
de  l’ébullition,  il  se  transforme  peu  à peu  en  phosphate  acide 
d’ammoniaque. 


Préparation.  — On  prépare  le  phosphate  neutre  d’ammo- 
niaque comme  les  phosphates  neutres  de  soude  et  de  potasse,  en 
versant  dans  une  dissolution  de  phosphate  acide  de  chaux  un 
léger  excès  d’ammoniaque  liquide;  il  se  précipite  un  phosphate 
de  chaux  insoluble,  et  le  phosphate  neutre  d’ammoniaque  reste 
dans  la  dissolution  ; ce  sel  cristallise  quand  on  fait  évaporer  la 
liqueur  - mais  la  dissolution  devenant  acide  par  l’évaporation,  il 
faut  au  moment  de  la  cristallisation,  \eisci  de  1 ammoniaque 
dans  la  liqueur,  de  manière  à la  rendre  légèrement  alcaline. 


LITHIUM. 
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Usages  îles  phosphates  «l’ammoniaque.  — Ces  sels  servent 
à préparer  l’acide  métaphosphorique.  Pour  obtenir  cet  acide,  il 
suffit  de  maintenir  pendant  quelque  temps  au  rouge  le  phos- 
phate neutre  ou  le  biphosphate  d'ammoniaque.  Comme  le  ré- 
sidu retient  toujours  un  excès  d’ammoniaque,  on  y ajoute  un 
peu  d’acide  azotique,  et  on  le  calcine  de  nouveau. 

En  imprégnant  les  étoffes  d’une  dissolution  de  phosphates  am- 
moniacaux, on  peut  les  rendre  moins  combustibles.  Le  sel  am- 
moniacal se  décompose  par  l’action  de  la  chaleur  ; l’acide  méta- 
phosphorique qui  se  produit  recouvre  le  tissu  d’un  enduit 
vitreux  et  le  préserve  du  contact  de  Pair.  Dans  ces  conditions, 
le  tissu  se  carbonise,  mais  sans  donner  de  flamme,  et  ne  peut 
par  conséquent  propager  l’incendie.  Le  borate  d’ammoniaque 
et  tous  les  sels  facilement  fusibles  produiraient  sans  doute  des 
effets  analogues  (Gay-Lussac). 


phosphate  ammoniaco-sodique.  (NaO,HO,AzH3,HO,PhOs,8HO)  (f). 

f Ce  sel  est  connu  sous  le  nom  de  sel  de  phosphore,  sel  fusible  de 
l’urine,  sel  microcosmique.  Il  existe  en  quantité  assez  considérable 
dans  l’urine,  d'où  il  se  dépose  par  l’évaporation. 

Lorsqu’on  le  chauffe  au  rouge,  il  laisse  pour  résidu  du  méta- 
phosphate  de  soude.  Cette  décomposition  fait  employer  le  phos- 
phate ammoniaco-sodique  comme  fondant  dans  les  essais  au 
chalumeau. 

On  le  prépare  en  faisant  dissoudre  à chaud  dans  2 parties 
d eau  6 ou  7 parties  de  phosphate  de  soude  cristallisé  et  1 partie 
de  sel  ammoniac;  la  dissolution  laisse  déposer  par  le  refroidis- 
sement de  gros  cristaux  transparents  ; les  eaux  mères  contien- 
nent du  chlorure  de  sodium. 

On  prépare  encore  ce  sel  double  en  unissant  directement,  par 
la  voie  humide,  le  phosphate  de  soude  au  phosphate  d’ammo- 

nici  (juOt 

Ce  sel,  exposé  à l’air,  s’effleurit  en  perdant  à la  fois  de  l’eau 
et  de  1 ammoniaque. 


LITHIUM.  Li. 


Équiv.  =81,25  ou  6,50. 

li n^la ^lühinr  ki5011! rï-i la  découverte  d’un  nouvel  oxyde  alca- 

venant  dis  (ïuelfIues  minéraux  très-rares  pro- 

la  tourmnlinp  , ^ oe>  tels  5Iue  1 upétatite,  le  spodumène , 

pyie.  On  la  rencontrée  depuis  dans  la  lèpidolithe 

rentes^e^^^mep  ^ninvalonf  t^  doubb:  co'dicnt  de  1 eau  sous  trois  formes  difTti- 
est  celui  qui  se  trouve  dans  tou Ts  T1'0  'C  r-6le  j*erbast’ ; lu  second  équivalent  d’eau 
équivalents  d’eau  qui  sont  nlaei»  « f,miîîon.'»cal,  forinô  par  un  oxacide,  et  les  huit 
de  cristallisation  1 P é 1 aclde  phosphpnque,  représentent  de  l'eau 


OXYDE  DE  LITHIUM. 
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ou  mica  rose  de  Bohême,  la  minette  des  Vosges,  ainsi  crue  dans  les 
eaux  de  Carlsbad. 

Davy,  ayant  soumis  la  lithine  à l’action  de  la  pile,  isola  le 
lithium. 

C’est  un  métal  blanc,  présentant  l’aspect  et  l’éclat  de  l’ar- 
gent. Il  est  très-malléable.  Il  se  conserve  bien  dans  l’air  parfai- 
tement sec.  C est  le  plus  léger  de  tous  les  métaux;  sa  densité 
est  de  0,5936.  Il  est  plus  dur  que  le  potassium  et  le  sodium. 

Le  lithium  et  ses  composés  ont  été  successivement  étudiés  par 
Berzelius,  Hermann,  MM.  Rammelsberg,  Muller,  Mayer,  Bunsen 
et  Matthiessen,  et  en  1857  par  M.  Troost,  qui  a fait  une  étude 
complète  du  lithium  et  de  ses  sels. 

MM.  Bunsen  et  Matthiessen  ont  obtenu  ce  corps  en  décompo- 
sant le  chlorure  de  lithium  par  la  pile. 

Il  forme  avec  l’oxygène  un  oxyde  et  un  peroxyde.,  comme  le 
potassium  et  le  sodium;  il  donne  également  un  hydrate  indé- 
composable par  la  chaleur. 

oxyde  de  lithium  (Lithine).  LiO. 

Équiv.  = 180,33  ou  14,44. 

L’oxyde  de  lithium,  anhydre  et  pur,  est  blanc,  à cassure 
cristalline.  11  n’attaque  pas  le  platine,  dans  lequel  il  peut  être 
porté  à une  température  voisine  de  la  fusion  de  ce  métal. 

Le  chlore,  le  soufre,  le  phosphore  agissent  sur  la  lithine 
comme  sur  la  potasse  et  la  soude,  mais  le  charbon  ne  décom- 
pose pas  l’oxyde  de  lithium,  tandis  qu’il  décompose  la  potasse 
et  la  soude. 

On  peut  préparer  cet  oxyde  en  décomposant  l'azotate  de  li- 
thine dans  un  creuset  d’argent  maintenu  très-longtemps  au 
rouge;  la  décomposition  est  beaucoup  plus  rapide  quand  on 
ajoute  du  cuivre  (M.  Hugo  Muller). 

L’oxyde  de  lithium  se  dissout  lentement  dans  l’eau,  avec  un 
dégagement  de  chaleur  très-peu  sensible.  La  dissolution  est 
fortement  alcaline;  sa  saveur  est  très-caustique.  La  lithine 
hydratée,  chauffée  fortement,  fond  au-dessous  du  rouge  ; re- 
froidie, elle  présente  une  cassure  cristalline  : elle  est  onctueuse 
au  toucher;  elle  attire  l’humidité  de  l’air,  mais  moins  rapide- 
ment que  la  potasse  et  la  soude.  Mise  dans  l'eau,  elle  s’y  dissout 
lentement.  Sa  formule  est  LiO, HO. 

Le  minéral  le  plus  avantageux  pour  extraire  l’hydrate  de  li- 
thine est  la  triphyllinc,  minéral  assez  rare  qui  contient  de  5 à 
7 p.  100  de  lithine. 

M.  Troost  a indiqué  récemment  un  procédé  d’une  exécution 
facile  pour  l’extraction  en  grand  de  la  lithine.  Ce  procédé  con- 
siste à fondre  dans  un  fourneau  à vent  un  mélange  de 

Lépidolithe pulvérisé 1000  grammes. 

Carbonate  de  baryte 1000  — 

Sulfate  de  baryte 500  — 

Sulfate  de  potasse 300 


BARYUM. 
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Le  mélange  fond  facilement,  et  la  séparation  se  fait  d’une  ma- 
nière très-nette.  On  obtient  de  la  sorte  du  sulfate  de  lithine,  d’où 
l’on  peut  extraire  cette  base  en  le  décomposant  par  la  baryte. 

Lorsque  la  lithine  est  obtenue  à l’état  de  sulfate,  il  est  facile 
de  produire  ses  sels.  Le  chlorure  est  préparé  en  traitant  les  sul- 
fates par  le  chlorure  de  baryum. 

Si  l’on  veut  produire  l’azotate  de  lithine,  on  traite  le  sulfate 
par  l’azotate  de  baryte;  puis,  en  évaporant,  on  sépare  par  cris- 
tallisation l’azotate  de  potasse. 

La  lithine  caustique  peut  être  extraite  facilement  du  sulfate 
de  lithine,  par  la  baryte. 


CARACTÈRES  DES  SELS  DE  LITHINE 

Potasse,  soude,  ammoniaque Pas  de  précipité. 

Acide  phosphorique Précipité  blanc  peu  soluble. 

Acide  tar trique Pas  de  précipité. 

Acide  oxalique Pas  de  précipité. 

Acide  picrique Précipité  jaune. 

Les  sels  de  lithine,  chauffés  au  chalumeau,  communiquent  à 
la  flamme  extérieure  une  belle  teinte  rouge  caractéristique. 

Le  chlorure  de  lithium  est  soluble  dans  un  mélange  de  par- 
ties égalés  d alcool  et  d éther;  les  chlorures  de  potassium  et  de 
sodium  ne  se  dissolvent  pas, dans  ce  mélange. 


METAUX  ALCALINO-TERREUX 

BARYUM.  Ba. 

Équiv.  =856,23  ou  68,50. 

Le  baryum  fut  découvert  en  1807  par  Davv  en  décomnosant 
la  baryte  (protoxyde  de  baryum)  par  la  pile  déC0mp0sant 

barvfp^ hvdrnil  meftal,en  faÇ°nnant  une  petite  capsule  avec  de  la 
eu ™ • Æ t *’  î ? ?Çat?  danS  I’intérieur  un  globule  de  mer- 
m.înirah-ln  n P îe  ^ mise  sul'  une  lame  métallique  en  com- 
se  rendre  danUo  ° pô  G P0sitif  d'une  pile;  le  pôle  négatif  venait 
Kyum  nou“îfcureun  se  Produisit  ainsi  un  amalgame  de 
imnSatemênf  d’hÔ-i  Çréserv®  de  1 «^dation,  fut  recouvert 
distillation  dirw  lude  de  napbte.  Cet  amalgame,  soumis  à la 
rvuniLa^l  iVnm  nn!  u .coruue  de  verre , laissa  un  r’ésidu  de  ba- 
plus  difficile  l0,n  de  la  baryte  par  la  pile  est  beaucoup 

H r -r  6lle  la  P°tasse  ou  do  la  soude.  F 

donne  aussi  bà“um  (MnS.  d“  Chl°mre  d°  ba,,Um 

anhXUp«Ta‘vaPpeïïer  poSum!  ei1  iéCOmi>OSant  Ia  bar»t« 
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BARYTE. 


Le  baryum  paraît  blanc  ou  jaunâtre  ; sa  densité  est  comprise 
entre  4 et  5 ; il  fond  au-dessous  de  la  chaleur  rouge,  et  ne  se  vo- 
latilise pas  à la  température  qui  est  voisine  du  point  de  fusion 
du  verre. 

Lorsqu’on  l’expose  à l’air,  il  absorbe  l’oxygène  et  se  ternit;  il 
décompose  1 eau  avec  rapidité,  dégage  de  l’hydrogène  et  produit 
de  la  baryte. 


rROTOXYDF.  DE  BARYUM  (BARYTE).  BaO. 

Équiv.  = 956,2b  ou  713,25. 

La  baryte  anhydre  se  présente  sous  la  forme  d'une  matière 
spongieuse,  d’un  blanc  grisâtre.  Elle  a une  saveur  âcre  ; elle  est 
vénéneuse,  extrêmement  caustique,  et  verdit  le  sirop  de  violet- 
tes. La  baryte  est  infusible  au  feu  de  forge,  fusible  au  chalumeau 
à gaz  hydrogène  et  oxygène,  et  indécomposable  par  la  chaleur. 

Sa  densité  est  égale  a 4. 

Quand  on  l’expose  à l’air,  elle  attire  à la  fois  l'humidité  et 
l’acide  carbonique,  et  se  réduit  en  poussière. 

La  baryte  anhydre  jouit  d’une  grande  affinité  pour  l’eau.  Lors- 
qu’on jette,  en  effet,  quelques  gouttes  d’eau  sur  un  morceau  de 
baryte,  la  chaleur  produite  par  la  combinaison  chimique  vola- 
tilise une  partie  de  l’eau  et  peut  même  quelquefois  rendre  la 
baryte  incandescente. 

La  baryte  est  soluble  dans  l’eau;  à la  température  ordinaire, 
ce  liquide  dissout  la  vingtième  partie  de  son  poids  de  baryte,  et 
la  dixième  partie  à la  température  de  100°.  Lorsqu’on  fait  dis- 
soudre de  la  baryte  dans  l’eau  bouillante  et  qu’on  laisse  refroidir 
la  dissolution,  on  obtient  un  hydrate  de  baryte  cristallisé  en 
prismes  hexagonaux  terminés  par  des  pyramides  à quatre  faces. 
Cet  hydrate  a pour  formule  : BaO,tOHO.  Lorsqu’on  le  chauffe,  il 
entre  en  fusion,  se  décompose  en  perdant  9 équivalents  d’eau, 
et  se  transforme  eu  un  nouvel  hydrate  BaO, HO,  inaltérable  aux 
températures  les  plus  élevées. 

Un  autre  hydrate  cristallisé  a pour  composition  : BaO,8HO 
(M.  Filhol). 

Le  chlore  décompose  la  baryte  de  la  même  manière  que  la  po- 
tasse et  la  soude,  chasse  l’oxygène  cl  produit  du  chlorure  de  ba- 
ryum. 

Le  soufre  réagit  sur  la  baryte  sous  l’influence  de  la  chaleur, 
et  forme,  suivant  la  température,  du  sulfate  ou  de  l’hyposulfite 
de  baryte  et  du  trisulfure  de  baryum  de  couleur  verte. 

La  baryte,  chauffée  au  rouge  dans  la  vapeur  de  phosphore,  se 
change  en  phosphate  de  baryte  et  en  phosphure  de  baryum. 

L’acide  sulfurique  monohydraté,  versé  sur  la  baryte  causti- 
que, se  combine  avec  cette  base  et  la  porte  à l’incandescence. 
Sous  l’influence  de  l’acide  sulfurique,  la  stronliane,  qui  pourrait 
être  confondue  avec  la  baryte,  ne  produit  pas  de  dégagement  de 
lumière. 


BI-OXYDE  DE  BARYUM. 
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La  baryte  agit  sur  les  matières  organiques  comme  la  potasse 
et  la  soude,  et  les  désorganise  rapidement. 

Préparation.  — On  prépare  en  général  la  baryte  avec  le 
sulfate  de  baryte  (spath  pesant),  qui  est  un  sel  très-abondant 
dans  la  nature. 

On  mélange  intimement  8 parties  de  sulfate  de  baryte  réduit 
en  poudre  très-fine,  avec  1 partie  de  charbon  également  pulvé- 
risé et  2 parties  de  résine;  on  introduit  le  mélange  dans  un 
creuset  de  Hesse,  et  on  le  calcine  au  rouge  blanc  pendant  une 
heure  environ. 

11  se  dégage  de  l’oxyde  de  carbone,  et  il  reste  dans  le  creuset 
un  mélange  de  charbon  et  de  sulfure  de  baryum.  Ce  résidu  est 
traité  par  l’eau  bouillante  qui  dissout  le  sulfure  ; la  dissolution 
filtrée  est  soumise  à l’action  d’un  léger  excès  d’acide  azotique, 
qui  transforme  le  sulfure  de  baryum  en  azotate  de  baryte  et  en 
acide  sulfhydrique  qui  se  dégage. 

La  dissolution  évaporée  laisse  déposer  par  le  refroidissement 
des  cristaux  d’azotate  de  baryte  qu’on  purifie  par  deux  cristalli- 
sations successives  des  corps  étrangers  avec  lesquels  ils  peuvent 
être  mélangés  ; lorsque  ce  sel  contient  de  l’azotate  de  sesqui- 
oxyde de  fer,  on  le  traite  par  l’eau  de  baryte  qui  précipite  le  fer 
à l’état  de  peroxyde  hydraté. 

L’azotate  de  baryte  ainsi  préparé  étant  un  sel  anhydre,  il  ne 
reste  plus  qu’à  le  calciner  pour  en  retirer  de  la  baryte;  cette 
calcination  doit  être  faite  dans  une  cornue  de  porcelaine,  et  non 
dans  une  cornue  de  terre  dont  la  pâte  contient  toujours  assez 
d oxydes  métalliques  pour  donner  à la  baryte  une  teinte  brune 
tres-foncée. 

L’azotate  de  baryte  commence  par  se  fondre  et  se  boursoufle 
beaucoup  au  moment  où  il  se  décompose;  il  faut  toujours  pren- 
dre une  cornue  de  porcelaine  très-grande  et  élever  graduelle- 
ment  ta  température  jusqu’au  rouge;  sinon,  l'azotate  en  fusion 
viendrait  bientôt  s’engager  dans  le  col  de  la  cornue  qui  est  froid 
et  en  déterminerait  la  rupture.  La  calcination  de  l’azotate  de 

ai  y te  doit  être  poussée  jusqu’à  ce  qu’il  ne  se  dégage  plus  ni  va- 
peurs rutilantes  ni  oxygène. 


BI-OXYDE  DE  BARYUM.  BaO2. 
Équiv.  = 10o6,2o  ou  84,50. 


qui  a 

nprri  c*ir.e  1 Un>e  emPeiatul’e  très-élevée,  le  bi-oxyde  de  baryum 
comment  Kene  -C  se  transforme  en  baryte.  Nous  avons  vu 
,,  M.  Boussingault  avait  utilisé  cetlc'propriétépourex- 
1 1 an  e 1 oxygéné  de  1 air.  1 
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CARACTÈRES  DES  SELS  DE  BARYTE. 


On  doit  considérer  lebi-oxyde  de  baryum  comme  un  oxydant 
énergique;  si  on  le  chauffe  dans  du  gaz  hydrogène,  il  absorbe 
ce  gaz,  devient  incandescent  et  donne  naissance  à de  l’hydrate 
de  baryte. 

Le  charbon,  sous  l’influence  de  la  chaleur,  le  transforme  en 
un  mélange  de  baryte  et  de  carbonate  de  baryte.  Introduit  dans 
certaines  dissolutions  métalliques,  telles  que  celles  de  manga- 
nèse, de  zinc,  de  cuivre,  de  nickel,  il  élimine  l’oxyde  métallique 
et  le  fait  passer  au  maximum  d’oxydation. 

Le  bi-oxyde  de  baryum  traité  par  les  acides  présente  des  phé- 
nomènes que  nous  avons  décrits  en  traitant  de  l'eau  oxygénée  : 
tantôt  les  acides  dégagent  la  moitié  de  l’oxygène  du  bi-oxyde  de 
baryum,  et  produisent  des  sels  de  baryte,  tantôt  l’oxygène  éli- 
miné s’unit  a l’eau  pour  donner  naissance  à du  bi-oxyde  d’hy- 
drogène ou  eau  oxygénée. 

Traité  par  l’acide  sulfurique  à une  température  inférieure  à 
75°,  le  bi-oxyde  de  baryum  donne  de  l’oxygène  ozonisé. 
(M.  Houzeau.) 


Préparation.  — On  peut  obtenir  le  bi-oxyde  de  baryum  hy- 
draté, en  versant  de  l’eau  oxygénée  dans  de  l’eau  de  baryte;  il 
se  précipite  alors  en  cristaux  blancs  et  soyeux.  Cet  hydrate  est 
beaucoup  moins  stable  que  le  bi-oxyde  de  baryum  anhydre,  et 
passe  à l’état  de  baryte  en  perdant  la  moitié  de  son  oxygène, 
par  la  seule  action  de  l’eau  bouillante  (Thénard). 

On  prépare  ordinairement  lebi-oxyde  de  baryum  en  introdui- 
sant de  la  baryte  dans  un  tube  de  porcelaine,  que  1 on  chauffe 
au  rouge  naissant  et  dans  lequel  on  fait  passer  un  courant  d oxy- 
gène pur  et  sec;  l’oxygène  est  absorbe  complètement,  et  si  le 
courant  de  gaz  est  rapide,  la  baryte  devient  incandescente;  1 o- 
pération  est  terminée  lorsque  l’oxygène  commence  è se  dégager 
à l’extrémité  du  tube.  Cette  suroxydation  xle  la  baryte  peut  en- 
core être  opérée  dans  un  ballon  recouvert  d’un  lut  argileux  et 
placé  dans  un  bain  de  sable  dont  on  elève  la  température  jus- 
qu’au rouge  sombre. 


CARACTÈRES  DES  SELS  DE  BARYTE 

Potasse.  — Précipité  blanc  abondant  d’hydrate  de  baryte,  qui 
disparait  complètement  dans  un  grand  excès  d'eau. 

Ammoniaque.  — Pas  de  précipite,  si  l’ammoniaque  ne  contient 
pas  de  carbonate  d’ammoniaque. 

Carbonates  alcalins.  — Précipité  blanc  de  carbonate  de  baryte. 

Acide  sulfurique  cru  sulfates  solubles.  — Précipité  blanc  de  sul- 
fate de  baryte,  insoluble  dans  l’eau  et  dans  l'acide  azotique  : 
cette  précipitation  est  caractéristique  pour  les  sels  de  baryte. 

(*)  Çhromate  de  potasse.  — Précipité  jaune,  soluble  dans  un 

(*)  Acide  hydrofluosilicique.  — Précipité  blanc  cristallin. 


CHLORURE  DE  BARYUM. 


129 


(*)  Phosphate  de  soude.  — Précipité  blanc  de  phosphate  de  ba- 
ryte, insoluble  dans  l'eau,  soluble  dans  l’acide  azolique. 

(*)  Arséniate  de  soude.  — Précipité  blanc  d’arséniate  de  baryte, 
insoluble  dans  l’eau,  soluble  dans  l’acide  azotique. 

(*)  Acide  perchlorique.  — Pas  de  précipité. 

Sulfhydrate  d’ammoniaque.  — Pas  de  précipité. 

Cyanoferrure  de  potassium.  — Pas  de  précipité,  si  les  dissolu- 
tions sont  étendues;  mais  il  se  forme  un  précipité  blanc  qui 
cristallise  au  bout  de  quelque  temps,  dans  des  liqueurs  concen- 
trées. 

Le  sulfate  de  baryte  étant  complètement  insoluble  dans  l’eau 
et  dans  les  acides,  la  baryte  se  dose  toujours  dans  les  analyses  à 
l’état  de  sulfate  de  baryte. 


(*)  CHLORURE  DE  BARYUM.  BaCl. 

Équiv.  = 1300,0  ou  104,0. 


Le  chlorure  de  baryum  a une  saveur  âcre  et  désagréable;  il 
est  vénéneux  comme  tous  les  sels  de  baryte. 

100  parties  d’eau  en  dissolvent,  à 13°,  43,5  parties,  et  h 105° 
77  parties.  L’alcool  n’en  dissout  que  ~ de  son  poids.  Le  chlo- 
rure de  baryum  est  complètement  insoluble  dans  l’acide  chlor- 
hydrique concentré. 

11  cristallise  en  tables  carrées  ; cette  forme  permet  de  le  dis- 
tinguer du  chlorure  de  strontium,  qui  cristallise  en  loneues 
aiguilles.  6 


Les  cristaux  de  chlorure  de  baryum  contiennent  2 équivalents 
d eau.  Lorsqu  on  les  soumet  à l’action  de  la  chaleur,  ils  décré- 
pitent,  perdent  leur  eau  et  entrent  ensuite  en  fusion  sans  se  dé- 
composer  • 

Le  chlorure  de  baryum  est  employé  dans  les  laboratoires  de 
chirme  comme  reactif  pour  reconnaître  la  présence  de  l’acide 
sulfurique  ou  des  sulfates.  1 6 ae  1 acicle 


Préparation.  — On  peut  préparer  le  chlorure  de  barvum 

lanbàiSvîeV r? Cai'b,0naLr  de  baryte,  le  sulfure  de  baryum  ou 
la  baiyte  caustique  dans  1 acide  chlorhydrique. 

chlorure  s’obtient  encore  en  chauffant  au  rouge  vif  nen- 
dant  une  heure  environ,  un  mélange  d’équivalents  éiauv  de 

bl  ad^omp^tSonete1lC  cLT11"  ^ ïïoî- 

1 ««composition,  et  le  chlorure  de  calcium  «e  rlmne-e  en  rhln 

Ece%be^ 

de  celle  oui  a lien  nm’i  .se,Plod«l*;  donc  une  réaction  inverse 
dissolution  de  snlfue  i\01r  lum,lde;  lorsqu’on  verse  en  effet  une 
de  barvum  il  «e  f'n  de  chaux  dans  une  dissolution  de  chlorure 

ae  Baryum,  il  se  loime  du  chlorure  de  calcium  et  du  sulfate  de 

baryte  : S08,CaO  + ClBa  = SO»,BaO  + ClCa  d 

la  urem^fre^L1  ?ioCtll°r^re.-de  baryum  <Iui  a pris  naissance  dans 
a première  des  deux  réactions  précédentes,  il  faut  pulvériser 
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SULFATE  DE  BARYTE. 


la  masse  provenant  de  la  calcination  et  la  reprendre  par  l’eau 
bouillante  en  opérant  avec  rapidité  ; sinon,  le  sulfate  de  chaux 
en  présence  du  chlorure  de  baryum  et  de  l’eau,  régénérerait 
bientôt  du  sulfate  de  baryte  et  du  chlorure  de  calcium. 

Pour  obtenir  plus  facilement  le  chlorure  de  baryum,  on  peut 
ajouter  de  la  limaille  de  fer  et  du  charbon  au  mélange  de  sul- 
fate de  baryte  et  de  chlorure  de  calcium;  on  obtient,  par  la  fu- 
sion, du  sulfure  de  fer  et  un  composé  insoluble  formé  de  sulfure 
de  calcium  et  de  chaux;  on  sépare  ensuite  le  chlorure  de  ba- 
ryum par  l’eau  bouillante. 


On  prépare  l’azotate  de  baryte  en  traitant  le  sulfure  de  baryum 
par  l’acide  azotique  étendu:  si  la  liqueur  contient  de  l’oxyde  de 
fer,  on  précipite  cet  oxyde  au  moyen  de  l’eau  de  baryte.  En 
soumettant  l’azotate  de  baryte  à deux  cristallisations  successi- 
ves, on  l’obtient  ordinairement  très-pur. 

Ce  sel  cristallise  en  octaèdres  réguliers,  inaltérables  à l’air  et 
toujours  anhydres;  il  est  peu  soluble  dans  l’eau,  car  100  parties 
de  ce  liquide  en  dissolvent  5 parties  à 0°  et  35,18  à 101  °,65.  L’a- 
zotate  de  baryte  est  complètement  insoluble  dans  l’acide  azoti- 
que concentré.  11  est  également  insoluble  dans  l’alcool. 

Lorsqu’on  le  soumet  à l’action  de  la  chaleur,  il  décrépite  et  se 
transforme  en  azotite  de  baryte,  qu’une  température  plus  élevée 
décompose  d’abord  en  bi-oxyde  de  baryum  et  en  dernier  lieu  en 
baryte  : il  se  dégage  pendant  la  calcination  de  l’oxygène  et  des 
vapeurs  nitreuses. 

L’azotate  de  baryte  sert  à préparer  la  baryte.  On  l’emploie  dans 
les  laboratoires  de  chimie  pour  précipiter  l’acide  sulfurique  li- 
bre ou  les  sulfates. 


Le  sulfate  de  baryte  est  désigné  en  minéralogie  sous  les  noms 
de  baryte  sulfatée,  de  spath  pesant,  de  bai'yline.  Il  est  très-abon- 
dant dans  la  nature  ; on  le  trouve  dans  les  amas  et  dans  les  fi- 
lons métallifères,  particulièrement  dans  ceux  d’argent,  d’anti-  f 
moine,  de  cuivre,  de  mercure  ; il  forme  la  gangue  d’un  grand 
nombre  de  minerais  : il  est  rare  de  trouver  des  filons  riches  en 
sulfate  de  baryte,  sans  minerais  métalliques. 

Le  sulfate  de  baryte  existe  tantôt  en  cristaux  nets  et  transpa- 
rents tantôt  en  rayons,  en  stalactites,  en  masses  fibreuses,  la- 
mellaires, grenues  ou  compactes.  Ces  cristaux  possèdent  trois  » 


(*)  AZOTATE  DF.  BARYTE.  BaO,  AzO5. 
Équiv.  = 1631,23  ou  130,30. 


(")  SULFATE  DE  BARYTE.  BaO,S03. 

Equiv.  = 1456,25  ou  110,5. 


CARBONATE  DE  BARYTE. 
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clivages  faciles,  et  dérivent  d’un  prisme  droit  rhomboïdal 
de  101°  4'. 

La  densité  du  sulfate  de  baryte  naturel  est  considérable  et  re- 
présentée par  4,7.  Cette  propriété,  jointe  au  triple  clivage  du 
sulfate  de  baryte,  rend  ce  minéral  facile  à reconnaître  : elle  lui 
a fait  donner  le  nom  de  spath  pesant. 

Le  sulfate  de  baryte  est  un  des  corps  les  moins  solubles  dans 
l’eau  que  l’on  connaisse  ; l’acide  sulfurique  forme  un  précipité 
dans  une  liqueur  qui  ne  contient  que  7 d’un  sel  de  baryte 
en  dissolution.  11  est  complètement  insoluble  dans  les  acides 
azotique  et  chlorhydrique  ; l’acide  sulfurique  concentré  et  bouil- 
lant le  dissout  sensiblement;  lorsqu’on  ajoute  de  l’eau  à cette 
dissolution,  le  sulfate  de  baryte  se  trouve  précipité  complè- 
tement. 

L’acide  sulfurique  bouillant,  qui  tient  du  sulfate  de  baryte 
en  dissolution,  laisse  déposer  parle  refroidissement  un  sel  cris- 
tallisé en  aiguilles  brillantes  qui  paraît  être  un  bisulfate  de 
baryte  2S03,Ba0,H0.  Ce  sel  est  décomposé  par  l’eau  en  sulfate 
neutre  et  en  acide  sulfurique. 

Le  sulfate  de  baryte  est  complètement  indécomposable  par  la 
chaleur,  mais  il  entre  en  fusion  sous  l’influence  d’une  tempé- 
rature élevée.  Ce  sel  peut  se  combiner  par  voie  sèche  avec  le 
sulfate  de  soude  (M.  Berthier). 

On  obtient  artificiellement  le  sulfate  de  baryte  en  précipitant 
un  sel  de  baryte  soluble  par  l’acide  sulfurique  ou  un  sulfate. 
Dans  çe  cas,  il  peut  retenir  une  petite  quantité  des  sels  oui  ont 
servi  à le  préparer. (*) 


Le  sulfate  de  barvte  artificiel  Sfil'f.  Sflllfî  1p  nnm  rlo  A/zima  ,! n 


(*)  CAI1B0NATE  DE  DARYTE.  BaO,  CO2. 
Équiv.  = 123 1 ,23  ou  98,3. 

Ce  sel  existe  dans  la  nature  : il  accomnairne  n, 
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l’eau;  on  peut  l’obtenir  par  double  décomposition,  en  traitant 
un  sel  de  baryte  par  un  carbonate  soluble. 

Ce  sel  est  très-difficilement  décomposé  par  la  chaleur;  toute- 
fois, lorsqu’on  le  chauffe  à un  feu  de  forge,  il  perd  son  acide 
carbonique  et  se  transforme  en  baryte.  Cette  décomposition  est 
rendue  beaucoup  plus  facile  par  l’intervention  du  charbon 
(M.  Abich). 

Il  existe  un  bicarbonate  de  baryte,  2C02,Ba0,  que  l’on  obtient 
en  faisant  arriver  un  courant  d’acide  carbonique  dans  de  l’eau 
qui  tient  en  suspension  du  carbonate  de  baryte.  On  admet 
l’existence  d’un  sesquicarbonate  de  baryte,  3CO*,2BaO,  qui  se 
forme  en  précipitant  un  sel  de  baryte  soluble  par  le  sesquicar- 
bonate de  potasse  ou  de  soude. 

Le  carbonate  de  baryte  peut  se  combiner  par  voie  sèche  avec 
le  chlorure  de  sodium,  le  chlorure  de  baryum  et  le  sulfate  de 
soude  (M.  Berthier). 


(*)  STRONTIUM.  St. 

Équiv.  = 546,87  ou  43,75. 

On  a obtenu  le  strontium,  comme  le  baryum,  en  décomposant 
le  protoxyde  de  strontium  (strontiane),  ou  le  chlorure  de  stron- 
tium, par  la  pile. 

Le  strontium  est  jaune,  il  est  plus  lourd  que  1 eau  ; il  absorbe 
facilement  l’oxygène  de  l’air,  et  se  transforme  en  strontiane. 
11  décompose  l’eau,  comme  le  baryum.  Sa  densité  est  égale 
à 2,5. 

PROTOXYDE  DE  STRONTIUM  (STRONTIANE).  StO. 


Cet  oxyde  est  solide,  d’une  couleur  grisâtre,  spongieux  comme 
la  baryte,  attirant  comme  elle  l'humidité  et  l’acide  carbonique 
de  l’air.  11  se  dissout  dans  l'eau,  et  produit  un  hydrate  cristallisé 
oui  retient  10  équivalents  d’eau.  Lorsqu’on  chauffe  cet  hydrate 
à 100°  on  lui  fait  perdre  0 équivalents  d’eau,  et  on  le  trans- 
forme en  StO, IIO,  qui  est  indécomposable  â la  température  la 
dIus  élevée. 

F On  prépare  la  strontiane  en  décomposant  l'azotate  de  stron- 
tiane par  la  chaleur  dans  une  cornue  de  porcelaine.  On  obtient 
aussi  Fa  strontiane  en  chauffant  au  rouge  blanc  un  mélangé  de 
carbonate  de  strontiane  et  de  charbon  ; l’acide  carbonique  se 
transforme  en  oxyde  de  carbone,  et  il  reste  un  mélange  de  char- 
bon et  de  strontiane,  que  Ton  peut  facilement  séparer  au  moyen 

de  l’eau. 


CARACTÈRES  DES  SELS  DE  STRONTIANE. 
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BI-OXYDE  DE  STRONTIUM.  StO2. 

On  obtient  cet  oxyde  à l’état  hydraté  en  soumettant  une  dis- 
solution de  strontiane  à l’action  de  l’eau  oxygénée  ; il  se  préci- 
pite sous  la  forme  d’un  corps  blanc  cristallin  (Thénard). 

La  strontiane  anhydre  n’absorbe  pas  directement  1 oxygène,  et 
se  distingue  en  cela  de  la  baryte. 


CHLORURE  DE  STRONTIUM.  StCl. 

On  prépare  le  chlorure  de  strontium  en  soumettant  la  stron- 
tiane a l’action  du  chlore,  ou  mieux  en  dissolvant  dans  l’acide 
chlorhydrique  le  carbonate  de  strontiane  ou  le  sulfure  de  stron- 
tium. On  l’obtient  encore  en  calcinant  un  mélange  de  chlorure 
de  calcium  et  de  sulfate  de  strontiane. 

Le  chlorure  de  strontium  cristallise  dans  l’eau  en  longues 
aiguilles,  qui  sont  des  prismes  hexaèdres  ; ces  cristaux  retien- 
nent 6 équivalents  d’eau.  Ils  sont  décomposés  par  la  chaleur,  et 
donnent  du  chlorure  de  strontium  anhydre. 

Le  chlorure  de  strontium  se  dissout  dans  une  fois  et  demie 
son  poids  d’eau  à 15°,  et  dans  les  4 cinquièmes  de  son  poids 
d’eau  bouillante.  11  est  soluble  dans  l’alcool.  Une  partie  de 
chlorure  de  strontium  se  dissout  dans  24  parties  d’alcool  à 15° 
et  dans  19  parties  d’alcool  bouillant.  Cette  dissolution  brûle  avec 
une  belle  ilamme  pourpre,  et  sert  à distinguer  le  chlorure  de 
strontium  du  chlorure  de  baryum,  qui  ne  modifie  pas  d’une 
manière  sensible  la  couleur  de  la  flamme  de  l’alcool. 

Le  chlorure  de  strontium  est  presque  insoluble  dans  l’acide 
chlorhydrique  concentré.  Après  avoir  été  desséché,  il  absorbe 
4 équivalents  ou  40  pour  100  de  gaz  ammoniac. 

CARACTÈRES  DES  SELS  DE  STRONTIANE 

Potasse.  — Précipité  abondant  de  strontiane  hydratée,  qui  se 
dissout  dans  un  excès  d’eau. 

Ammoniaque.  — Pas  de  précipité. 

Acide  sulfurique  et  sulfates.  — Précipité  blanc,  à peine  soluble 
dans  l’eau  et  les  acides,  et  qui  n’apparaît  qu’au  bout  d’un  cer- 
tain  temps,  lorsque  la,  liqueur  contient  des  acides  libres.  Le 
su. late  de, strontiane  étant  soluble  dans  environ  4000  parties 
d eau,  la  dissolution  de  ce  sel  se  trouble  sensiblement  lorsqu’on 
la  traite  par  un  sel  de  baryte.  Les  sels  de  strontiane,  dissous 
dans  une  grande  quantité  d’eau,  cessent  d’être  précipités  par 
1 acide  sulfurique  et  les  sulfates. 

Chlorate  de  potasse.  — Ne  trouble  pas  les  sels  de  strontiane,  à 
moins  qu’ils  ne  soient  en  dissolutions  concentrées. 

Carbonates  alcalins.  — Précipité  de  carbonate  de  strontiane. 

II.  a 
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SULFATE  DE  STRONTIANE. 


Acide  hydrofluosilicique  et  acide  perchlorique.  — Pas  de  précipité. 

Cyanoferrure  de  potassium.  — Pas  de  précipité,  môme  dans  les 
dissolutions  concentrées. 

Sulfures.  — Pas  de  précipité. 

Les  sels  de  strontiane  colorent  la  flamme  de  l’alcool  en  rouge 
carmin. 

Les  sels  de  baryte  et  les  sels  de  strontiane  ayant  un  grand 
nombre  de  caractères  communs,  il  importe  de  distinguer  nette- 
ment l’une  de  l’autre  ces  deux  classes  de  sels;  on  emploiera  de 
préférence  les  réactifs  suivants  : 

L’acide  hydrofluosilicique,  qui  précipite  les  sels  de  baryte,  et  ne 
précipite  pas  les  sels  de  strontiane. 

Le  chromate  de  potasse,  qui  précipite  immédiatement  les  sels  de 
baryte,  et  qui  ne  précipite  que  lentement  les  seis  de  strontiane. 

L’alcool,  dont  la  flamme  est  colorée  en  rouge  par  les  sels  de 
strontiane,  et  ne  change  pas  sensiblement  de  teinte  par  la  pré- 
sence des  sels  de  baryte. 

Dans  les  analyses,  on  dose  ordinairement  la  strontiane  à l'é- 
tat de  sulfate;  pour  rendre  ce  sel  complètement  insoluble  dans 
l’eau  de  lavage,  on  ajoute  à cette  eau  une  certaine  quantité 
d’alcool. 


AZOTATE  DE  STRONTIANE.  Az03,St0. 

Ce  sel  cristallise  en  octaèdres  réguliers;  il  est  soluble  dans 
5 fois  son  poids  d’eau,  à la  température  ordinaire,  et  dans  son 
propre  poids  d’eau  bouillante. 

Il  cristallise  avec  5 équivalents  d’eau;  mais  lorsque  les  cris- 
taux se  sont  déposés  à une  température  élevée,  ils  sont  anhydres. 

L’azotate  de  strontiane  est  insoluble  dans  l’alcool.  Cette  pro- 
priété permet  dans  l’analyse  de  séparer  l’azotate  de  strontiane 
de  l’azotate  de  chaux,  ce  dernier  sel  étant  soluble  dans  l’alcool. 

L’azotate  de  strontiane  est  décomposable  par  la  chaleur;  il 
sert  à préparer  la  strontiane  anhydre. 

On  obtient  l’azotate  de  strontiane  en  traitant  par  l'acide  azo- 
tique le  carbonate  de  strontiane  ou  le  sulfure  de  strontium. 

L’azotate  de  strontiane,  mélangé  à différents  corps  combusti- 
tibles,  est  employé  par  les  artificiers  pour  faire  les  feux  rouges. 
Voici  la  composition  d’un  de  ces  mélanges  : 


Azotate  de  strontiane  anhydre AO  parties. 

Fleurs  de  soufre 13  — I 

Chlorate  de  potasse 5 — 

Sulfure  d’antimoine A — 


SULFATB  DE  STRONTIANE.  S03,StO. 

Ce  corps  se  nomme  en  minéralogie  strontiane  sulfatée  ou  cèles- 
Une. 

Il  cristallise  en  prismes  rhomboïdaux  de  104°  30’.  Sa  densité 
est  3,89.  11  est  blanc,  insipide,  soluble  dans  3 à 4000  parties 


CALCIUM. 
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d’eau  : cette  dissolution  précipite  très-sensiblement  les  sels  de 
baryte  solubles,  ce  qui  démontre  que  le  sulfate  de  baryte  est 
moins  soluble  dans  l’eau  que  le  sulfate  de  strontiane. 

Le  sulfate  de  strontiane  existe  en  beaux  cristaux  transparents 
dans  les  solfatares  de  la  Sicile  ; il  accompagne  le  soufre  natif. 

On  le  trouve  sous  la  forme  de  rognons  arrondis  sur  plusieurs 
points  de  la  France,  et  particulièrement  dans  les  environs  de 
Paris,  à Montmartre,  à Ménilmontant,  etc.  11  est  ordinairement 
mélé  à du  carbonate  de  cbaux,  dont  on  le  débarrasse  en  le  trai- 
tant par  l’acide  chlorhydrique. 

11  sert  à préparer  tous  les  autres  sels  de  strontiane.  On  le 
transforme  d’abord  en  sulfure  par  une  calcination  avec  du  char- 
bon, et  l’on  dissout  ensuite  le  sulfure  de  strontium  dans  les 
acides. 


CARBONATE  DE  STRONTIANE.  C02,StO. 

Ce  sel  existe  dans  la  nature,  et  porte  le  nom  de  strontiane  car- 
bonatée  ou  s Irontianite. 

Le  carbonate  de  strontiane  cristallise  en  prismes  droits  de 
1 17°  32'.  11  est  incolore;  sa  densité  est  égale  à 3,65.  11  se  décom- 
pose comme  le  carbonate  de  baryte  sous  l’influence  d’une  tem- 
pérature très-élevée.  Le  carbonate  de  strontiane  se  décompose 
par  la  chaleur  avec  facilité  lorsqu’on  le  soumet  à Faction  du 
charbon  ou  de  la  vapeur  d’eau. 

Comme  le  carbonate  de  strontiane  est  insoluble  dans  l’eau,  on 
peut  1 obtenir  par  double  décomposition,  en  traitant  un  sel  de 
strontiane  soluble  par  un  carbonate  soluble.  On  le  rencontre 
dans  quelques  sources,  où  il  est  dissous  à la  faveur  d’un  excès 
cl  acide  carbonique. 


CALCIUM.  Ca. 
Équiv.  = 250,0  ou  20. 


Le  calcium  a été  isolé  au  moyen  de  la  pile  par  Davv  : une  pe- 
C-1C  (j,ll;lux.  humide  fut  remplie  de  mercure;  le  pôle 
Soup  mir  iLP‘u  fut  mis  ^communication  avec  la  lame  métal- 
mercurp  •ltiiq  «Ue  * c?uPelle>  et  le  pôle  négatif  avec  le 

aSamo  ?1S  r ^sl.ün  amalgame  de  calcium.  Cet 

a la  distillation,  donna  du  calcium  pur. 

éJeÆpPp  moi  rnPeU  ude?-nîp0Scr  la  chaux  à une  température 
eievee  et  mettre  en  liberté  le  calcium. 

rab’ôim^n  ai?  a‘scuient  le  calcium  en  décomposant  l’iodure  de 
calcium  par  le  sodium  sous  l’influence  de  la  chaleur.  La  réac- 
Qnl*  °P,tre  sous  une  pression  supérieure  à celle  de  l’atmo- 

(MM.  üis“odart  eÏÏobin)  fe''  Pa‘'  " bouchon  à ™ 
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CHAUX. 


On  prépare  encore  le  calcium  en  chauffant  300  parties  de 
chlorure  de  calcium,  400  parties  de  zinc  et  100  parties  de  so- 
dium : on  obtient  ainsi  un  alliage  de  zinc  et  de  calcium,  qui 
donne  du  calcium  pur  lorsqu’on  le  calcine  dans  un  creuset  de 
charbon  de  cornue  (M.  Caron). 

Le  calcium  est  d’un  jaune  pâle,  d’un  éclat  métallique;  chauffé 
dans  1 air  sec,  ou  exposé  à l’air  humide,  il  se  transforme  en 
chaux.'  Sa  densité  est  égale  à 1,584. 

Il  décompose  1 eau  en  dégageant  beaucoup  de  chaleur  et  met- 
tant l’hydrogène  en  liberté. 

Le  calcium  se  combine  en  deux  proportions  avec  l’oxygène, 
pour  former  le  protoxyde  de  calcium  CaO  (chaux)  et  lebnoxyde 
CaOs. 


PROTOXYDE  DE  CALCIUM  (CHAUX).  CaO. 

Èquiv.  = 350  ou  28. 

La  chaux  est  connue  de  toute  antiquité;  elle  entrait  dans  les 
mortiers  employés  par  les  anciens. 

Cette  base  est  blanche,  caustique,  très-alcaline,  d’une  densité 
égale  à 2,3  ; elle  verdit  le  sirop  de  violettes  ; quand  on  la  plonge 
dans  l’eau  et  qu’on  l’en  retire  lorsque  l’air  qu’elle  contenait  dans 
ses  pores  s’est  dégagé,  elle  s’hydrate  en  donnant  naissance  à un 
dégagement  de  chaleur  qui  peut  élever  la  température  jus- 
qu’à 300°,  et  produit  un  sifflement  accompagné  d’épaisses  va- 
peurs d’eau.  La  chaleur  que  développe  la  chaux  en  s'hydratant 
est  suffisante  pour  enflammer  la  poudre. 

La  chaux  qui  s’est  délitée , c'est-à-dire  qui  s’est  réduite  en  pou- 
dre en  absorbant  de  l’eau,  représente  sensiblement  un  mono- 
hydrate CaO, 110  : on  lui  donne  souvent  le  nom  de  chaux  éteinte 
pour  la  distinguer  de  la  chaux  vive,  qui  est  la  chaux  anhydre  CaO. 
La  chaux  éteinte,  en  suspension  dans  l’eau,  constitue  le  lait  de 
chaux. 

Lorsque  la  chaux  est  de  bonne  qualité,  si  on  l’arrose  d'une 
petitequantité  d'eau,  elle  s’échauffe,  foisonne  beaucoup  -,  en 
ajoutant  de  l’eau,  on  peut  former  une  pâte  liante  ; on  lui  donne 
alors  le  nom  de  chaux  grasse. 

Lorsque  la  chaux  est  souillée  par  des  matières  étrangères, 
elle  ne  foisonne  pas  avec  l’eau  ; on  dit  alors  qu’elle  est  maigre. 

La  solubilité  de  la  chaux  dans  l’eau  est  très-faible  : une  partie 
de  chaux  se  dissout  dans  778  parties  d'eau  à 15°  et  dans  1270 
parties  d’eau  à 1 00°. 

La  chaux  est  donc  plus  soluble  à la  température  ordinaire 
qu’à  la  température  do  100°.  Aussi  l'eau  de  chaux  se  trouble 
lorsqu’on  la  fait  bouillir,  et  dépose  de  la  chaux. 

Le  sucre  se  combine  avec  la  enaux  et  la  rend  très-soluble  dans 
l’eau.  • ‘ 

Une  dissolution  do  chaux  que  l’on  fait  évaporer  dans  le  vide, 
laisse  déposer  des  prismes  hexaèdres,  dont  la  composition  est  re- 
présentée par  la  formule  CaO, HO  (Gay-Lussac). 


CHAUX. 
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L’eau  de  chaux  est  fréquemment  employée  dans  les  labora- 
toires comme  réactif:  pour  la  préparer,  on  introduit  de  la  chaux 
dans  un  flacon  que  l’on  remplit  ensuite  entièrement  d’eau.  L’ex- 
cès de  chaux  se  dépose,  et  l’eau  de  chaux  reste  claire  : cette  pre- 
mière dissolution  n’est  jamais  pure,  elle  contient  ordinairement 
une  certaine  quantité  de  potasse.  Pour  préparer  une  eau  de 
chaux  très-pure,  il  faut  d’abord  laver  la  chaux  à trois  ou  quatre 
reprises  avant  de  la  laisser  définitivement  en  contact  avec  l’eau. 

La  chaux  à l’état  anhydre  ou  à l’état  hydraté  absorbe  l’acide 
carbonique  de  l’air,  et  produit  du  carbonate  de  chaux;  en  se 
carbonatant,  elle  devient  dure,  et  se  transforme  en  une  matière 
qui  présente  la  composition  de  la  pierre  à chaux,  et  qui  en  a 
souvent  la  dureté. 

C’est  cette  propriété  importante  qui  fait  employer  la  chaux 
dans  la  confection  des  mortiers. 

État  naturel  de  la  chaux.  — La  chaux  absorbe  prompte- 
ment l’eau  et  l’acide  carbonique  de  l’air;  aussi  ne  se  trouve- 
t-elle  jamais  dans  la  nature  à l’état  de  liberté  ; mais  on  la  ren- 
contre combinée  avec  l’acide  carbonique  et  constituant  toutes 
les  variétés  de  carbonate  de  chaux,  qui  portent  les  noms  de 
craie,  de  marbre,  de  spath  d’Islande,  d’arragonite,  etc.  Les  co- 
quilles des  mollusques  sont  presque  entièrement  formées  de 
carbonate  de  chaux. 

La  chaux  combinée  avec  l’acide  sulfurique  constitue  le  plâtre, 
corps  abondamment  répandu  dans  la  nature. 

Cette  base  entre  aussi  dans  la  composition  des  os  des  animaux 
à 1 état  de  phosphate  et  de  carbonate  de  chaux. 

On  ia  trouve  en  outre  combinée  en  différentes  proportions 
avec  la  silice.  La  plupart  des  végétaux  contiennent  de  la  chaux 
urne  a des  acides  organiques. 


Extraction  «le  la  chaux.  — Comme  la  chaux  est  indécom- 
posable par  la  chaleur,  on  emploie  pour  sa  préparation  des  sels 
de  chaux,  dont  les  acides  peuvent  être  chassés  sous  l'influence 
d une  température  élevée.  L’azotate  de  chaux  pourrait  servir  à 
cette  préparation  ; mais  ce  sel  n’étant  pas  abondant,  c’est  tou- 
jours le  carbonate  de  chaux  qui  sert  à fabriquer  la  chaux. 

.es  calcaires  purs  ou  presque  purs  fournissent,  par  la  calci- 
nation, de  la  chaux  grasse. 

unpip\^?,vlcail'ere-st  imPur>  et  surtout  s’il  est  argileux,  il  laisse 

contact  ave?ïeauS°nne  P°U  ^ SG  durCit  quancl  011  la  laisse  en 

[M'prnm sou,lle*;  J1.  *îl  calcination  le  carbonate  de  chaux  pur, 
1 econnaî  t CT  HO.  Sfl  fl  l'f’nmnnt'îl  Inc*  nni  i.  • i i 


Pi  enrinnM 8 ’ ?,ue  1 oxyde  de  carbone,  l’hydrogène, 
nrhn.T  iU  i a v.aPeui  * eau>  accélèrent  la  décomposition  du 
lnirip  a CpG  0 îaux>  korsqu’on  remplit  un  tube  de  porce- 
pp  tiiKn  . ° ^la8'rneil^s  de  carbonate  de  chaux  et  qu’on  expose 
>e  au  rouge  sombre,  on  ne  remarque  aucun  dégagement 

8. 


Fig.  S9. 

môme  température,  un  courant  de  gaz  ou  de  vapeur  d’eau,  la 
décomposition  du  sel  se  détermine  aussitôt  {fig.  100). 


Fig.  100. 

L’influence  de  la  vapeur  d'eau  sur  la  décomposition  du  car- 

J 
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d’acide  carbonique;  mais  si  l’on  fait  passer  dans  le  tube,  à cette 


CHAUX. 


13  9 


bonate  de  chaux  est  connue  depuis  longtemps  des  fabricants  de 
chaux,  qui  savent  qu'une  pierre  encore  humide  se  décompose 
plus  facilement  que  celle  qui  a été  desséchée  à l’air  : aussi  jet- 
tent-ils souvent  dans  les  fours  à chaux  une  petite  quantité  d’eau, 
qui,  en  se  volatilisant,  active  la  décomposition  de  la  pierre  cal- 
caire. 

On  emploie  différents  fours  pour  calciner  le  carbonate  de 

chaux. 

Les  uns  sont  à cuisson  discontinue;  ils  sont  simplement 
creusés  dans  le  sol  ou  construits  en  briques  (fie/.  1 0 1 ).  On  fait  avec 
les  plus  gros  morceaux  de  pierr.e  calcaire  une  voûle  surbaissée 
qu’on  recouvre  de  fragments  de  plus  en  plus  petits;  on  remplit 
ainsi  tout  l’intérieur  du  four.  Le  combustible  est  brûlé  sous  la 
voûte  ; quand  la  calcination  est  terminée,  on  laisse  refroidir,  et 
on  retire  la  chaux. 

D’autres  fours  sont  à cuisson  continue,  ce  qui  entraîne  moins 
de  pertes  de  chaleur.  Ce  sont  de's  fourneaux  à cuve,  assez  élevés 


Fig.  101. 


Fig.  102. 


(fiy.  102),  dans  lesquels  on  charge  à la  partie  sunériem-p  H 

au,comljuslll)le>  qui  est  généralement  la 

K omtrip  l qUe  If  char6es  descendent,  on  retire  les 
Uagments  de  chaux  par  des  ouvertures  inférieures. 


breux*8’158  rte  la  chaux.  — Les  usages  de 


la  chaux  sont  nom- 


plôic  fhns^pT^inriop56  d ^ PrdParation  des  mortiers  : on  l’em- 
MmdnrlnlL','8  P°Ur  §onner  les  peaux,  dans  la  puriflea- 
et  caîbomque.  a'ra§e  poui'  absorber  les  acides  sulfhydrique 

caus!?nnptnm?,S1r.ClainS  Pré.Pai’aUon  de  la  potasse  et  de  la  soude 
lins  ^ P°U1  011  cver  lacide  carbonique  aux  carbonates  alca- 
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CARACTÈRES  DES  SELS  DE  CHAUX. 


La  chaux  est  employée  dans  la  saponification  des  corps  gras 
destinés  à la  fabrication  des  bougies  stéariques,  et  dans  la  fa- 
brication du  sucre,  pour  l'opération  qui  porte  le  nom  de  déféca- 
tion . 

Elle  sert  en  agriculture  comme  amendement.  Lorsqu’une 
terre  est  trop  argileuse,  on  la  mélange  souvent  avec  une  ceidaine 
quantité  de  chaux,  qui,  en  absorbant  l’eau  et  l’acide  carbonique, 
se  délite,  rend  la  terre  plus  légère  et  la  végétation  plus  facile. 
Cette  addition  de  chaux  permet  aussi  de  restituer  à la  terre  l’é- 
lément calcaire  que  la  végétation  lui  enlève  chaque  année. 


BI-OXYDE  DE  CALCIUM.  CaO2. 

Quand  on  verse  de  l’eau  oxygénée  dans  une  dissolution  de 
chaux,  il  se  forme  un  précipité  blanc,  cristallin,  de  bi-oxvde  de 
calcium  hydraté.  Ce  corps  est  peu  stable  et  se  décompose  même 
dans  l’eau,  en  chaux  et  en  oxygène  (Thénard). 


CARACTÈRES  DES  SELS  DE  CHAUX 

Les  sels  de  chaux  sont  incolores,  d’une  saveur  amère  et  salée  ; 
ils  se  reconnaissent  au  moyen  des  réactifs  suivants  : 

Potasse  et  soude.  — Précipité  blanc,  gélatineux,  de  chaux. 

Ammoniaque.  — Pas  de  précipité. 

Carbonates  et  bicarbonates  de  potasse,  de  soude  et  d’ammoniaque. 
— Précipité  blanc  de  carbonate  de  chaux. 

Acide  oxalique  et  oxalate  d'ammoniaque.  — Précipité  blanc 
d’oxalate  de  chaux,  insoluble  dans  l’eau  et  dans  l’acide  acétique, 
mais  très-soluble  dans  l’acide  azotique  : cette  réaction  estcarac- 
léristique  pour  les  sels  de  chaux. 

Acide  sulfurique  et  sulfates  solubles.  — Précipité  blanc  de  sul- 
fate de  chaux  ; le  précipité  n’apparaît  pas  lorsque  la  liqueur  est 
trop  étendue,  et  se  forme  aussitôt  qu’on  y ajoute  de  1 alcool. 

Acide  sulfhydrique.  Sulfures  alcalins.  Cyano ferrure  de  potassium. 
Acide  hydrofluosilicique.  — Pas  de  précipité. 

Au  chalumeau.  — Les  sels  de  chaux,  et  principalement  le  car- 
bonate, répandent  un  éclat  éblouissant,  lorsqu'on  les  chauffe  à 
l’extrémité  du  dard  de  la  flamme. 

CHLORURE  DE  CALCIUM.  CaCl. 

Équiv.  = C‘J3,7o  ou  oü,î)0. 

Le  chlorure  de  calcium  existe  dans  les  eaux  de  la  mer,  dans 
les  eaux  de  rivières,  de  fontaines,  de  puits  ; on  le  trouve  souvent 
aussi  dans  les  matériaux  salpêtrés. 

On  peut  le  préparer  en  faisant  passer  du  chlore  sur  de  la  chaux 


CHLORURE  DE  CALCIUM. 
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portée  au  rouge,  ou  mieux  eu  dissolvant  de  la  chaux  ou  du  car- 
bonate de  chaux  dans  l’acide  chlorhydrique. 

Mais  le  procédé  de  préparation  le  plus  simple  consiste  à trai- 
ter par  l’eau  les  résidus  de  la  préparation  de  l’ammoniaque.  La 
liqueur,  qui  est  toujours  alcaline,  est  saturée  par  l’acide  chlor- 
hydrique, et  ensuite  évaporée  à sec. 

'Le  chlorure  de  calcium  est  blanc;  sa  saveur  est  amère;  il  cris- 
tallise en  prismes  à six  pans  terminés  par  des  pyramides  à six 
faces.  11  retient  alors  49,12  pour  100  d’eau  ou  6 équivalents. 
Ces  cristaux,  desséchés  dans  le  vide,  perdent  4 équivalents 
d’eau. 

Le  chlorure  de  calcium  a une  grande  affinité  pour  l'eau  : c’est 
un  des  corps  les  plus  déliquescents  que  l’on  connaisse.  L’eau 
peut  en  prendre  15  fois  son  poids  à la  température  de  15°.  Une 
dissolution  saturée  de  chlorure  de  calcium  n’entre  en  ébullition 


qu’à  la  température  de  179°,5.  Une  dissolution  de  chlorure  de 
calcium  saturée  à chaud  laisse  déposer  par  le  refroidissement 
des  cristauxprismatiques  très-déliquescents,  dont  la  composition 
est  exprimée  par  la  formule  : CaCl  + 6HO.  Sa  grande  affinité 
pour  l’eau  le  fait  employer  pour  dessécher  les  gaz  et  pour  en- 
lever à certains  liquides  l’eau  qu’ils  peuvent  tenir  en  dissolu- 
tion. Toutefois,  le  chlorure  de  calcium  ne  dessèche  pas  les  gaz 
d’une  manière  absolue. 


_ En  chauffant  le  chlorure  de  calcium  hydraté,  il  entre  en  fu- 
sion dans  son  eau  de  cristallisation,  se  solidifie  en  perdant  peu 
à peu  toute  son  eau,  et  peut  éprouver  ensuite  la  fusion  ignée. 

Le  chlorure  de  calcium  fondu,  puis  exposé  à la  lumière  pen- 
dant quelque  temps,  et  porté  ensuite  dans  l’obscurité,  paraît 
lumineux  : on  lui  donnait  autrefois  le  nom  de  phosphore  de 
ffomberg. 

Lorsque  le  chlorure  de  calcium  est  anhydre  et  qu’on  le  met 
en  contact  avec  l'eau,  il  s’hvdrate  en  produisant  de  la  chaleur. 
Si  1 on  met  au  contraire  du  chlorure  de  calcium  hydraté  dans 
eau,  cet  hydrate  se  dissout  rapidement,  et  abaisse  la  tempéra- 
ture du  liquide.  Un  mélange  de  neige  et  de  chlorure  de  cal- 
cium hydrate  en  poudre  peut  produire  un  froid  capable  de  con- 
geler le  mercure. 

Si  1 on  calcine  à l’air  le  chlorure  de  calcium,  il  se  transforme 
en  partie  en  chaux  et  en  carbonate  de  chaux,  et  prend  une  réac- 
lon  alcaline.  Toutefois  cette  altération  n’a  lieu  qu’avec  beau- 
coup de  lenteur.  1 


riîSar60  \cs  ?ulfalcs  de  bai1te  fit  de  Strontiane,  le  chlo- 

Z nwn,  lciu?ïs,ran8forme  en  sulfate  de  chaux,  et  produit 
des  chloiures  de  baryum  et  de  strontium.  1 

l’nlfnni  !°/oUre  ?-e  ca}cium anhydre  se  dissout  facilement  dans 
Inin0?»"  °i  p-arlies  d a1?001  Peuvent  dissoudre  7 parties  de  chlo- 
rure  de  calcium  anhydre,  a la  température  de  80».  Si  l’on  fait 
poier  cette  dissolution,  on  obtient  des  lames  rectangulaires 
q contiennent  59  pour  i 00,  ou  3 équivalents  et  demi  d’alcool  ; 
q Cj  composé,  l’alcool  remplace  l’eau  de  cristallisation 
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Le  chlorure  de  calcium  se  combine  avec  l’ammoniaque  : 100 
parties  de  chlorure  anhydre  peuvent  absorber  1 19  parties  d’am- 
moniaque, et  former  un  composé  qui  a pour  formule:  ClCa,4AzH3. 
Aussi  ne  peut-on  pas  se  servir  du  chlorure  de  calcium  pour 
dessécher  le  gaz  ammoniac. 

(*)  OXYCHLORURE  DE  CALCIUM.  CaCl,3CaO. 

On  obtient  ce  composé  en  introduisant  de  la  chaux  dans  une 
dissolution  bouillante  et  concentrée  de  chlorure  de  calcium. 
L’ébullition  doit  être  maintenue  pendant  quelque  temps,  et  il  se 
dépose,  par  le  refroidissement  de  la  liqueur,  de  longs  cristaux 
prismatiques  qui  ont  pour  formule  : ClCa,3CaO,15HO.  Ce  corps 
n’est  stable  que  dans  une  eau  chargée  de  chlorure  de  calcium. 

II  se  décompose  immédiatement  en  chlorure  de  calcium  et  en 
chaux,  sous  l’influence  de  l’alcool  ou  de  l’eau  pure. 

L’oxychlorure  de  calcium  anhydre  existe  assez  souvent  dans 
les  résidus  de  la  préparation  de  l’ammoniaque.  C’est  lui  qui 
rend  alcalin  le  chlorure  de  calcium  qui  a été  calciné  à l’air. 


(*)  FLUORURE  DE  CALCIUM.  CaFl. 

Equiv.  = 487,1)0  ou  39. 

Ce  composé  se  trouve  dans  la  nature  : il  porte  en  minéralogie 
le  nom  de  spath  fluor.  Il  entre  pour  quelques  millièmes  dans  la 
composition  des  os,  et  surtout  de  l’émail  des  dents. 

Sa  forme  dominante  est  celle  du  cube;  sa  densité  est  égale  a 
3,1.  Lorsqu’on  le  soumet  à l’action  delà  chaleur,  il  devient 
phosphorescent.  Certaines  variétés  de  spath  fluor,  désignées 
sous  le  nom  de  chloropkane , émettent  après  la  calcination  une 

lumière  verte.  , 

Le  fluorure  de  calcium  entre  en  fusion  a une  température 
élevée,  et  cristallise  par  le  refroidissemenl.  Comme  il  est  inso- 
luble dans  l’eau,  on  peut  l'obtenir  par  double  décomposition  en 
précipitant  un  fluorure  soluble  par  un  sel  de  chaux.  Le  fluorure 
de  calcium  résiste  à l’action  des  hydrates  de  potasse  et  de  soude, 
mais  il  est  décomposé  facilement  par  voie  sèche,  sous  1 influence 
des  carbonates  de  potasse  et  de  soude. 

L’eau  peut  dissoudre  une  très-petite  quantité  de  spath  fluor  : a 
la  température  de  15°  cette  solubilité  est  exprimée  par  ttttv  en- 
viron (M.  "Wilson).  . 

Le  fluorure  de  calcium  sert  il  préparer  l’acide  fluorhydnque 

et  les  fluorures  de  silicium  et  de  bore. 

Pouroblenir,  au  moyen  du  spath  fluor,  de  1 acide  fluorbydn- 
nue  nui  ne  contienne  pas  d'acide  hydrofluosilieique,  on  calcine 
le  spath  fluor  ordinaire  avec  du  carbonate  de  potasse,  et  1 on 
reprend  la  masse  par  l’eau;  Use  forme  de  1 hydrofluosihcate  de 
posasse  insoluble  que  l'on  sépare  facilement,  et  U reste  dans 
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la  liqueur  du  fluorure  de  potassium  que  l'on  décompose  ensuite 
par  l'acide  sulfurique. 

Le  fluorure  de  calcium  présente  souvent  de  belles  teintes  vio- 
lettes ou  jaunes  : aussi  l’emploie-t-on  pour  faire  des  objets  d’or- 
nement, tels  que  des  coupes,  des  vases,  etc. 

Le  spath  fluor  est  exploité  en  général  comme  fondant  ; on 
l’emploie  surtout  dans  le  traitement  des  minerais  de  cuivre. 

(*)  PHOSPHURE  DE  CALCIUM. 

On  obtient  ce  composé  en  faisant  passer  de  la  vapeur  de  phos- 
phore sur  de  la  chaux  portée  au  rouge. 

Le  phosphure  de  calcium  est  un  corps  brun,  amorphe  ; l’eau 
le  décompose  en  produisant  de  1 hydrogène  phosphoré  sponta- 
nément inflammable. 

(*)  azotate  de  chaux.  Ca0,Az0s,4I40. 

Ce  sel  existe  souvent  en  abondance  dans  les  matériaux  salpè- 
trés.  Berzelius  l’a  trouvé  en  quantité  notable  dans  les  eaux  des 
fontaines  de  Stockholm. 

On  peut  l’obtenir  facilement  en  dissolvant  le  carbonate  de 
chaux  dans  l’acide  azotique. 

Il  est  très-soluble  dans  l’eau,  déliquescent,  soluble  dans  l’al- 
cool. 11  cristallise  dans  l’eau  en  longs  prismes  hexagonaux  qui 
contiennent  4 équivalents  d’eau  ; il  se  décompose  facilement 
par  la  chaleur  et  laisse  un  résidu  de  chaux  anhydre. 

L’acide  azotique  forme  avec  la  chaux  deux  sels  basiques,  dont 
la  composition  n’a  pas  été  déterminée. 

O HYPOCHLORITE  DE  CHAUX.  CaO,  CIO. 

Équiv.  = 893,75  ou  71,50. 

On  donne  le  nom  de  chlorure  de  chaux,  chlorure  décolorant.,  à 
un  mélange  d’hypochlorile  de  chaux  et  de  chlorure  de  calcium 
qu’on  prépare  en  traitant  l’hydrate  de  chaux  ou  le  lait  de  chaux 
par  le  chlore  : 

2Ct  + 2 CaO  = CIO, CaO  + CIC.a. 

Le  chlorure  de  chaux  est  blanc,  amorphe,  pulvérulent,  d’une 
odeur  d acide  hypochloreux  qui  rappelle  celle  du  chlore  ; l’eau 
le  dissout  en  grande  quantité. 

Il  se  transforme  dans  l’eau  chaude  en  chlorure  de  calcium 
et  en  chlorate  de  chaux. 

3(CaO,CIO)  = 2CaCl  + CaO, CIO». 

Lorsqu’on  le  traite  par  les  acides  affaiblis,  on  en  élimine 
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d’abord  de  l’acide  hypochloreux;  mais,  en  présence  d’un  excès 
d acide,  1 acide  hypochloreux  réagit  sur  l’acide  chlorhydrique 
qui  provient  de  la  décomposition  du  chlorure  de  calcium,  et 
il  se  forme  de  l’eau  et  du  chlore  : 

cio  + C1H  = Clü  + HO. 

Pour  expliquer  la  production  du  chlore  dans  la  réaction  pré- 
cédente, on  peut  admettre  aussi  que  l’acide,  que  nous  repré- 
senterons par  A,  élimine  simplement  l’acide  hypochloreux,  et 
que  l’oxygène  de  ce  dernier  acide  oxyde  directement  le  calcium 
du  chlorure  de  calcium  mêlé  à l’hypochlorite  ; on  a ainsi  : 

C10,Ca0  + CICa  + 2A  = 2(A,CaO)  + 2CI. 

(*)  Les  chimistes  qui  n’admettent  pas  la  présence  de  l'hypo- 
chlorite  de  chaux  dans  le  chlorure  de  chaux,  et  qui  regardent 
ce  composé  comme  résultant  de  l’union  directe  du  chlore  avec 
la  chaux  en  lui  donnant  pour  formule  Cl.CaO,  expliquent  la  dé- 
composition du  chlorure  de  chaux  par  les  acides  de  la  manière 
suivante  : 

Cl.CaO  + A — A,CaO  + Cl. 

Dans  l’une  ou  l’autre  hypothèse,  tout  le  chlore  absorbé  par  la 
chaux  est  dégagé  à l’état  de  liberté  par  les  acides  ; on  comprend 
alors  que,  dans  un  grand  nombre  d’applications,  on  remplace  le 
chlore  par  le  chlorure  de  chaux,  qui  contient  sous  un  petit  vo- 
lume des  quantités  considérables  de  chlore,  qu’il  peut  dégager 
entièrement  par  l’action  des  acides. 

Le  chlorure  de  chaux  agit  sur  les  substances  organiques  et  les 
décompose  : il  détruit  les  matières  colorantes  ; toutefois  son  ac- 
tion sur  ces  matières  s'exerce  lentement  lorsqu’il  contient  un 
excès  de  chaux.  Ainsi  l’on  peut  mêler  ensemble  de  la  teinture 
bleue  de  tournesol  et  du  chlorure  de  chaux,  sans  observer  au- 
cun phénomène  de  décoloration  ; mais  l’intervention  d’un  acide, 
même  très-faible,  déplace  l’acide  hypochloreux  et  détermine 
aussitôt  la  décoloration  du  tournesol. 

La  dissolution  aqueuse  du  chlorure  de  chaux  présente  la  pro- 
priété curieuse  do  se  décomposer,  même  à froid,  par  le  contact 
du  bi-oxyde  de  manganèse,  des  bi-oxydes  de  cuivre  et  de  mer- 
cure et  du  sesqui-oxyde  de  fer  ; elle  produit  un  courant  continu 
d’oxygène,  qui  ne  s'arrête  que  lorsque  tout  le  chlorure  de  chaux 
a été  transformé  en  chlorure  de  calcium  (M.  Mitscherlich). 

Préparation.  — Pour  préparer  le  chlorure  de  chaux,  on  fait 
passer  un  courant  de  chlore  dans  un  lait  de  chaux,  ou  dans  de 
la  chaux  éteinte.  On  a soin  de  maintenir  constamment  un  excès 
de  chaux,  pour  que  l’hypochlorite  ne  se  transforme  pas  en  chlo- 
rate. La  masse  étendue  d’eau,  décantée  ou  filtrée,  donne  une 
dissolution  concentrée  de  chlorure  de  chaux.  Dans  les  labora- 
toires, l’opération  peut  se  faire  dans  l’appareil  de  Woulf  repré- 
senté fig.  103. 
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Dans  le  commerce,  ce  produit  s’obtient  en  faisant  arriver  un 
courant  de  chlore  dans  de  grandes  chambres  en  maçonnerie, 
aux  murailles  desquelles  on  a fixé  des  tablettes  horizontales, 
recouvertes  de  chaux  éteinte,  sur  une  épaisseur  de  12  centi- 
mètres environ.  La  chaux  se  transforme  en  hypochlorite  sans 


changer  d aspect.  Le  produit  ainsi  préparé  est  placé  dans  des 
tonneaux  doublés  intérieurement  de  papier  fort,  et  garnis  de 
plâtre  au  fond,  puis  livré  au  commerce. 


Usages.  — Le  chlorure  de  chaux  est  employé  en  quantité 
considérable  pour  le  blanchiment  des  toiles  et  de  la  pâte  à pa- 
pier : on  s’en  sert  comme  rongeur  dans  les  fabriques  de  toiles 
peintes.  Les  miasmes  qui  se  dégagent  dans  les  salles  d’hôpitaux 
dans  les  amphithéâtres  de  dissection,  etc.,  peuvent  être  dé- 
ruits  par  le  chlorure  de  chaux  qu’on  arrose  d’une  petite  quan- 
tité de  vinaigre;  ce  corps  doit  toujours  être  employé  en  petite 
quantité,  parce  que  le  chlore  en  excès,  venant  à se  répandre 
clans  1 atmosphère,  pourrait  exercer  une  action  fâcheuse  sur 
la  respiration. 


(*)  ESSAIS  CHLOUOM ÉTRIQUÉS. 

Le  procédé  qu’on  suit  généralement  aujourd'hui  pour  titrer 
il  chlorure  décolorant  est  dû  à Gay-Lussac.  11  est  fondé  sur  la 
piopnete  que  présente  l’acide  arsénieux, 'en  dissolution  dans 
acide  chlorhydrique  faible,  de  se  changer,  sous  l’influence  du 
c uore  et  de  1 eau,  en  acide  arsénique,  comme  l’indique  l’équa- 
tion suivante  : 11 


n. 


9 
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ESSAIS  CULOROJI  ÉTRIQUÉS. 
AsQ3  + 2HO  + SCI  = As03  + 2C1H. 


En  faisant  réagir  sur  une  quantité  constante  d’acide  arsé- 
nieux différents  échantillons  de  chlorure  de  chaux  pris  sous 
le  môme  poids,  le  titre  de  ces  chlorures  sera  d’autant  plus 
élevé  qu’il  faudra  moins  en  employer  pour  transformer  en 
acide  arsénique  la  même  quantité  d’acide  arsénieux. 

Si  1 on  ajoute  de  la  teinture  d’indigo  à la  dissolution  de  l'acide 
arsénieux  dans  l’acide  chlorhydrique,  cette  matière  colorante 
n’est  pas  détruite  tant  qu'il  reste  de  l’acide  arsénieux;  mais,  dès 
que  cet  acide  est  complètement  transformé  en  acide  arsénique, 
le  chlore  porte  son  action  sur  l’indigo  et  le  détruit  instantané- 
ment. On  peut  ainsi  reconnaître  le  moment  où  l’oxydation  de 
l’acide  arsénieux  est  achevée. 

(.es  essais  chlorométriques  sont  rendus  très-expéditifs  par 
l’emploi  d’une  dissolution  arsénieuse  titrée,  c’est-à-dire  telle 
qu'un  volume  connu  de  cette  dissolution  exige  une  quantité 
connue  de  chlore  pour  être  transformée  en  acide  arsénique. 

Cette  dissolution  s’obtient  en  traitant  4Br,  440  d’acide  arsé- 
nieux pur  par  200cc  d’acide  chlorhydrique  étendu  d’eau,  de  ma- 
nière à lui  faire  occuper  le  volume  de  1 litre. 

S’il  faut  2 litres  de  dissolution  de  chlorure  de  chaux  pour 
peroxyder  complètement  1 litre  de  la  liqueur  arsénieuse  normale , 
c’est  que  ces  deux  litres  de  liqueur  contiennent  1 litre  de 
chlore  ou  3«r,  1 70  ; si  une  autre  dissolution  contenant  du  chlore 
libre  ou  du  chlorure  de  chaux,  peut  sous  le  volume  de  'L  litre, 
peroxyder  I litre  de  liqueur  normale,  c’est  qu’un  litre  de  cette 
dissolution  contient  un  litre  ou  3gr,l70  de  chlore. 

On  voit  donc  qu’en  déterminant  le  volume  d’une  dissolution 
d’un  chlorure  décolorant,  qui  est  nécessaire  pour  peroxyder  un 
volume  connu  de  liqueur  arsénieuse  normale,  on  pourra  ap- 
précier la  quantité  de  chlore  contenue  dans  ce  chlorure.  I.e 
titre  d’un  chlorure  de  chaux  représente  donc  le  nombre  de  litres 
de  gaz  chloré  dégagé  par  kilogramme. 

Pour  faire  un  essai  chlorométrique  on  opère  ainsi  : On  pèse  10 
grammes  du  chlorure  de  chaux  à essayer  ; on  les  broie  àplusieurs 
reprises  avec  de  l’eau,  dans  un  mortier  ; on  décante  la  liqueur 
dans  un  ballon  d’un  litre,  et  l’on  complète  le  volume  d’un 
litre  avec  de  l’eau. 

On  introduit  avec  une  pipette  10cc  de  liqueur  normale  ar- 
sénieuse dans  un  vase  à fond  plat;  on  colore  ce  liquide  avec 
quelques  gouttes  de  sulfate  d’indigo,  et  l’on  y verse,  en  agitant 
le  vase,  la  liqueur  chlorée  au  moyen  d’une  burette.  On  s’arrête 
quand  la  décoloration  a lieu,  et  on  lit  la  quantité  de  liqueur 
employée.  Supposons  qu’il  en  ait  fallu  108  divisions;  on  doit 
en  conclure  que,  dans  108  divisions  représentant  tOcc,8,  il  y a 
10cc  de  chlore.  On  connaîtra  le  volume  de  ce  gaz  contenu  dans 
1 litre,  c’est-à-dire  dans  1000  centimètres  cubes  de  la  dissolution 
faite  avec  les  10  grammes  de  chlorure  de  chaux,  en  établissant 
la  proportion  suivante  : 
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10, « : 10  ::  1000  : x ; 
x = 926.  cc. 

Ces  926cc  ou  92  centilitres  6 indiquent  que  le  chlorure  ana- 
lysé marque  92,6  degrés  chlorométriques.  La  quantité  de  chlore 
contenue  dans  1 kilogramme  du  môme  chlorure  de  chaux 
est  100  fois  plus  considérable,  puisque  I0®r  X 100  = 1 kilo- 
gramme. Elle  est  donc  égale  à 9260  centilitres  ou  à 92  litres  6, 
qui  correspondent  à 293gr,  S 42. 


(92,6  X 3 sr. , 17  = 293  gr.,  542). 

En  résumé,  pour  avoir  le  titre  du  chlorure  analysé,  on  divise 
par  10  le  nombre  de  centimètres  cubes  employé,  et  l’on  mul- 
tiplie le  résultat  par  100. 

SULFATE  DE  CHAUX.  CaO,S03. 

Equiv.  = 850  ou  68. 

Le  sulfate  de  chaux  est  connu  à l’état  anhydre  et  à l’état 
hydraté. 

Le  sulfate  de  chaux  anhydre  porte  le  nom  de  karsténite  ou 
anhydrite.  Il  existe  surtout  dans  les  terrains  intermédiaires  : il 
est  rarement  cristallisé  avec  régularité;  cependant  en  clivant  ses 
cristaux,  on  arrive  au  prisme  rectangulaire  droit.  Ce  corps  est 
plus  brillant  que  le  marbre,  plus  dur  que  le  sulfate  de  chaux 
hydraté.  Sa  densité  est  2,964.  Il  est  presque  sans  usage;  toute- 
fois on  cite  une  variété  silicifère  bleue,  qui  est  employée  en 
Italie  pour  faire  des  chambranles  de  cheminée. 


SULFATE  DE  CHAUX  HYDRATÉ.  — PLATRE.  Ca0,S03,2II0. 
Equiv.  = 1075,00  ou  86,00 

Le  gypse  ou  pierre  à plaire  se  présente,  soit  en  couches  con- 

pS^dnn^ff311  eS/'  daaS  les  terrains  tertiaires  (bassin  de 
Pans),  ou  dans  la  formation  des  marnes  irisées  (Meuse,  Aveyron) 

Alpes  P^nSeneUrS  danS  les  différents  ^rrains  secondaires 
roches  înéo\  l’nieS  an™?,, constamment  en  relation  avec  des 

mies  raïf 'sel au,SSl  ^eq uemment  associés  avec  des  dolo- 
in  es,  ciu  sel  gemme,  du  bitume  et  du  soufre 

-'Onames  eaux  naturelles  contiennent  du  sulfate  de  chaux 

jm  les  nomme  eaux  sélénüeuses;  telles  sont  les  eaux  des  puits  de 

p ar  ente  s^  mil  ° se  * cl* i vp  nfd  (h  lu  crista|lise  en  grandes  tables  trans- 
prismes ’drnils  y Wn"  /aC1Leiï\en E et  présentent  la  forme  de 
1 13°  et  "dp  6~/o  . ' rhomboidale,  dont  les  angles  sont  de 
de  lance  C°S  C1IS  aux  sont  ordinairement  groupés  en  fer 
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Lorsque  les  cristaux  de  sulfate  de  chaux  sont  opaques,  on  lui 
donne  le  nom  d 'albâtre  gypseux.  11  ne  faut  pas  confondre  ce  sul- 
fate de  chaux  avec  l’albâtre  calcaire,  qui  est  du  carbonate  de 
chaux. 

Le  sulfate  de  chaux  est  insipide  ou  d’une  saveur  légèrement 
amère  : il  est  incolore,  sa  densité  est  égale  à 2,3) . 

Ce  sel  est  peu  sofuble  dans  l’eau;  à 100°,  1000  parties  d’eau 
dissolvent  3 parties  de  plâtre.  Le  gypse  présente  son  maximum 
de  solubilité  à 35°.  Il  entre  plus  facilement  en  dissolution  dans 
l’acide  sulfurique  concentré,  et  forme  avec  cet  acide  un  bi- 
sulfate 2S03,Ca0,I10,  qui  est  décomposable  par  l’eau.  Il  est 
complètement  insoluble  dans  l’eau  alcoolisée. 

Le  sulfate  de  chaux  hydraté  contient  20,9  pour  1 00  d’eau  ou 
2 équivalents;  il  se  déshydrate  entièrement  à une  température 
inférieure  à 200°,  surtout  dans  un  courant  de  gaz.  Le  sulfate 
anhydre  est  indécomposable  par  la  chaleur. 

Le  sulfate  de  chaux  hydraté  présente  la  dureté  de  la  pierre  ; 
après  sa  déshydratation,  il  devient  pulvérulent  et  farineux. 
Lorsqu’on  met  le  sulfate  de  chauv  ainsi  déshydraté  en  contact 
avec  l’eau,  il  s’hydrate  de  nouveau,  se  combine  avec  les  2 équi- 
valents d’eau  que  la  chaleur  lui  avait  fait  perdre,  et  reprend  sa 
dureté  première. 

Cette  propriété  permet  d’employer  le  sulfate  de  chaux  dans  les 
constructions  : lorsqu’on  cuit  le  plâtre,  on  le  déshydrate;  quand 
on  le  gâche,  on  lui  restitue  précisément  la  quantité  d’eau  qui 
doit  lui  rendre  sa  dureté. 

Lorsque  le  sulfate  de  chaux  se  dépose  d'une  dissolution  à la 
température  de  120°,  comme  cela  arrive  quelquefois  dans  des 


chaudières  vapeur  alimentées  par  des  eaux  sélém'tcuses,  ses 
cristaux  ont  pour  formule  : (CaO,SO*)*,HO. 

La  cuisson  du  plâtre  s’opère  dans  des  fours  dont  la  voûte  est 
faite  avec  la  pierre  à plâtre  elle- même.  La  température  du  four 
ne  doit  pas  être  très-élevée,  car  une  chaleur  de  100  à lb0°  est 
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suffisante  pour  déshydrater  le  sulfate  de  chaux;  après  la  cuisson, 
on  réduit  le  plâtre  en  poudre  au  moyen  de  meules.  Nous  re- 
présentons dans  la  figure  104  le  four  qui  est  employé  pour  la 
cuisson  du  plâtre. 

Une  calcination  opérée  à une  température  trop  élevée  fait 
éprouver  au  plâtre  une  sorte  de  fritte,  et  l’empéche  de  s’hydra- 
ter facilement. 

Le  plâtre,  une  fois  calciné,  doit  être  conservé  à l’abri  de  l’hu- 
midité de  l’air;  sinon  il  s’hydrate  peu  à peu,  s 'évente,  et  perd 
alors  une  partie  de  ses  qualités. 

Un  plâtre  bien  préparé  doit  dégager  de  la  chaleur  lorsqu’on  le 
mélange  avec  l’eau.  Souvent  même  on  juge  de  la  qualité  d’un 
plâtre  d’après  l’élévation  de  température  qu’il  produit  en  s’hy- 
dratant. Le  plâtre  dégage  quelquefois  de  l’hydrogène  sulfuré 
quand  on  le  gâche;  cela  tient  à la  présence  d’une  certaine  quan- 
tité de  sulfure  de  calcium  produit  par  l’action  du  charbon  ou 
des  gaz  carburés  sur  le  sulfate  de  chaux  : ce  sulfure  dégage  des 
traces  d’acide  sulfhydrique  sous  l’influence  de  l’eau  et  de  l'acide 
carbonique. 

Le  plâtre,  en  se  solidifiant,  augmente  de  volume  : cette  pro- 
priété le  rend  éminemment  propre  au  moulage,  car,  en  se  dila- 
tant, il  prend  l’empreinte  des  traits  les  plus  fins. 

Le  plâtre  le  plus  estimé  est  celui  que  l'on  trouve  dans  les  en- 
virons de  Paris;  on  a souvent  attribué  les  bonnes  qualités  de  ce 
plâtre  à la  présence  d’une  petite  quantité  de  carbonate  de  chaux 
contenu  dans  la  pierre  à plâtre,  qui  produirait  une  certaine 
quantité  de  chaux.  Cependant  il  est  impossible  que  le  carbonate 
de  chaux  contenu  dans  la  pierre  à plâtre  se  transforme  en  chaux 
pendant  la  cuisson  ; car  le  plâtre  n’est  jamais  cuit  à une  tempé- 
rature assez  élevée  pour  que  le  carbonate  de  chaux  soit  décom- 
pose (Gay-Lussac). 

La  dureté  d un  plâtre  dépend  tout  à fait  de  celle  du  sulfate  de 
chaux  hydraté  qui  l’a  produit.  Cette  dureté  se  trouve  être,  après 
le  gâchage,  ce  qu  elle  était  avant  la  cuisson,  c’est-à-dire  dans  la 
pierre  a plâtre  môme. 


sulfate  de  chaux  se  transforme  en  sulfure  de  calcium  sous 
influence  des  matières  organiquesen  décomposition.  Ce  sulfure, 
se  décomposant  ensuite  par  l’action  de  l’acide  carbonique,  donne 
naissance  à un  dégagement  d’acide  sulfhydrique.  On  peut  ex- 
p iquer  ainsi  la  présence  de  l’acide  sulfhydrique  dans  certaines 


rr*  contenaient  originairement  du  sulfate  de  chaux 
;eaux  a Lnghien). 

Une  décomposition  semblable  nrmt  c1™  Ol’ûl'  ^ One  1 a n/\1  ri  n Ann 


(M.  Chevreul). 
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Usages.  — Le  plâtre  est  employé  dans  les  constructions 
comme  mortier  pour  lier  les  matériaux,  pour  faire  des  enduits, 
etc.  Il  présente  l’avantage  de  se  solidifier  en  quelques  minutes. 

On  donne  le  nom  de  stuc  à du  plâtre  qu’on  a gâché  avec 
une  eau  tenant  de  la  gélatine,  et  quelquefois  de  la  gomme  en 
dissolution. 

Le  stuc  se  laisse  polir  facilement,  et  présente  quelquefois  l’ap- 
parence du  marbre.  On  lui  donne  des  teintes  très-variées  ; sou- 
vent même  on  introduit  dans  le  stuc,  avant  sa  solidification,  des 
fragments  de  marbre  qui  se  polissent  ensuite  avec  le  stuc  lui- 
même. 

Le  stuc  ne  résiste  pas  à l'humidité,  mais  peut  être  employé 
dans  l’intérieur  des  édifices. 

Le  stuc  à la  chaux  est  un  mélange  de  chaux  et  de  marbre  pul- 
vérisé : ainsi,  au  point  de  vue  chimique,  il  ne  présente  pas  d’a- 
nalogie avec  le  stuc  à base  de  plâtre. 

Le  plâtre  alunè  se  prépare  en  faisant  cuire  la  pierre  à plâtre, 
la  plongeant  dans  une  dissolution  d’alun  et  la  calcinant  de  nou- 
veau. Ce  corps  présente,  comme  le  plâtre,  la  propriété  de  se 
solidifier  assez  rapidement  lorsqu’on  le  gâche  avec  l’eau;  mais, 
en  se  solidifiant,  il  prend  plus  de  dureté  que  le  plâtre,  et  pro- 
duit une  masse  qui  possède  à la  fois  la  dureté  et  la  demi-trans- 
parence du  marbre  ; le  plâtre  aluné  paraît  résister  mieux  que  le 
plâtre  ordinaire  à l’influence  de  1 humidité. 

On  peut  donner  au  plâtre  une  grande  dureté  en  le  soumet- 
tant à l’action  d’une  dissolution  de  silicate  de  potasse  qui  pro- 
duit à la  surface  du  plâtre  une  couche  de  silicate  de  chaux 
(M.  Kuhlmann).  r . 

Le  plâtre  est  quelquefois  employé  dans  1 agriculture,  pour 
amender  les  terres  destinées  à être  converties  en  prairies  arti- 
ficielles. Il  facilite  aussi  le  développement  de  certaines  plantes, 
et  particulièrement  des  légumineuses. 


CARBONATE  DE  CHAUX.  CaO,C.O!. 

Èquiv.  = G2ü  ou  50 

Le  carbonate  de  chaux  est  un  des  sels  les  plus  importants 
par  scs  nombreuses  applications  et  son  abondance  dans  la 

^lïse*  présente  sous  différents  états  et  porte  les  noms  de  spath 
d’Islande,  arragonitc,  calcaire  grossier,  pierre  à chaux,  pierie 
à bâtir,  moellons , marbre,  craie,  albdlre,  pierre  Utlwgrapni- 

^ïesailcaircs  constituent  un  grand  nombre  de  variétés,  fibreu- 
ses saccharoïdcs,  compactes,  oolilhiques  ou  terreuses. 

l’os  variétés  fibreuses,  formées  par  la  voie  humide,  sont  stalac- 
Uformès  et  constiluent  IalbA.re  calcaire  ou  albâtre  anltque  : 
L albâtre  uvpseux  est  du  sulfate  de  chaux  anhydre. 

1 Les  calcaires  compactes  des  terrains  jurassiques  et  de  transi- 


CARBONATE  DE  CDAUX. 


151 


lion  qui  sont  homogènes  ou  pénétrés  de  coquilles  spathi- 
ques,  et  souvent  colorés  par  de  l’oxyde  de  fer  ou  du  bitume, 
fournissent  les  pierres  lithographiques,  les  marbres  d’orne- 
ment, etc. 

Lorsque  les  calcaires  sont  argileux,  ils  constituent  les  pierres 
à chaux  hydrauliques  et  c\  ciment  romain. 

Les  calcaires  oolithiques  sont  très-abondants  dans  les  forma- 
tions jurassiques. 

Les  calcaires  terreux  appartiennent  principalement  aux  ter- 
rains crétacés  et  tertiaires,  et  comprennent  le  calcaire  grossier 
(bassin  de  Paris)  qui  fournit  d’excellents  matériaux  de  construc- 
tion, la  craie  (Meudon),  et  les  marnes  si  fréquemment  em- 
ployées pour  l’amendement  des  terres. 

Le  carbonate  de  chaux  affecte  des  formes  très-variables  qui 
peuvent  être  toutes  ramenées  à deux  principales,  qui  sont  la 
forme  du  spath  calcaire  (rhomboèdre  oblique)  et  celle  de  l’ar- 
ragonite  (prisme  droit  à base  carrée).  Ces  deux  formes  sont 
incompatibles.  Ainsi  le  carbonate  de  chaux  est  un  corps  di- 
morphe. 


l'ropriétés.  — Le  carbonate  de  chaux  pur  est  blanc,  mais  il 
suffit  de  quelques  traces  de  matières  étrangères  pour  le  colorer  : 
la  coloration  des  marbres  est  généralement  attribuée  à des  oxy- 
des métalliques  ou  à des  matières  organiques. 

La  dureté  du  carbonate  de  chaux  varie  beaucoup  avec  les  dif- 
férentes variétés  de  ce  sel.  Ainsi  tout  le  monde  sait  que  le  mar- 
bre est  plus  dur  que  la  pierre  à chaux,  et  que  la  dureté  de  la 
pierre  à chaux  est  plus  grande  que  celle  de  la  craie.  Cette  pro- 
priété dépend  probablement  du  mode  de  formation  géologique 
du  carbonate  de  chaux. 


Le  carbonate  de  chaux  se  décompose,  au  rouge  vif,  en  acide 
carbonique  et  en  chaux.  C’est  sur  cette  propriété  qu’est  fondée 
la  fabrication  de  la  chaux.  Toutefois  celte  décomposition  cesse 
d avoir  lieu,  lorsque  le  carbonate  de  chaux  est  calciné  dans  un 
vase  hermétiquement  fermé. 

Si  1 on  calcine  de  la  craie  dans  un  canon  de  fusil  scellé  ses 
deux  extrémités,  le  carbonate  de  chaux  au  lieu  de  se  décompo- 
ser, entre  en  fusion,  et  présente,  après  un  refroidissement  lent, 
toutes  les  propriétés  du  marbre  (Hall). 

On  a cherché,  il  y a quelques  années,  à produire  artificielle- 
ment du  marbre,  par  la  fusion  du  carbonate  de  chaux  amorphe. 

n a établi  a Paris  une  usine  où  Ton  a fabriqué  des  marbres  in- 
diversement  colorés,  en  fondant  de  la  craie  pure  ou 
ee  a des  oxydes  métalliques.  Cette  entreprise  n’a  pas  eu  de 

lue  ; mais  le  problème  de  la  fabrication  du  marbre  n’en  est  pas 
moins  résolu. 

L expérience  de  Hall  a permis  du  reste  d’expliquer  la  présence 

u caibonate  de  chaux  cristallisé  dans  les  terrains  d’origine 
ignee.  0 


fi  jd,‘  cai'bonate  de  chaux  est  insoluble  dans  l’eau  : aussi  peut-on 
o lement  le  produire  par  double  décomposition,  en  traitant 
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un  carbonate  soluble  par  un  sel  de  chaux.  Lorsque  cette  double 
décomposition  se  fait  à la  température  ordinaire,  on  obtient  un 
précipité  cristallin  qui,  examiné  au  microscope,  présente  de  pe- 
tits cristaux  ayant  la  forme  du  spath  d’Islande.  Si  la  décompo- 
sition est  faite  à chaud,  les  cristaux  qui  se  produisent  appar- 
tiennent au  système  cristallin  de  l’arragonite. 

L’acide  carbonique  peut  facilement  dissoudre  le  carbonate  de 
chaux,  en  produisant  un  bicarbonate  de  chaux  soluble  dans 
l’eau. 

Cette  propriété  rend  compte  de  plusieurs  phénomènes  natu- 
rels : toutes  les  fois  qu’une  eau  tenant  de  l’acide  carbonique  en 
dissolution  passe  sur  des  dépôts  calcaires,  elle  dissout  du  carbo- 
nate de  chaux  en  le  transformant  en  bicarbonate  de  chaux 
2C0(I) 2,Ca0.  Comme  le  bicarbonate  de  chaux  est  peu  stable  et 
qu’il  perd  facilement  la  moitié  de  son  acide  carbonique,  ce  sel 
peut,  dans  un  grand  nombre  de  circonstances,  former  des  dépôts 
de  carbonate  de  chaux  insoluble. 

Le  carbonate  de  chaux  neutre  provenant  de  la  décomposition 
du  bicarbonate  de  chaux  produit  : 

1°  Les  dépôts  calcaires  qui  obstruent  souvent  les  tuyaux  de 
c onduite  des  eaux,  principalement  à l’endroit  des  soudures  (t). 

2°  Les  incrustations  calcaires  qui  se  déposent  sur  les  parois 
des  chaudières  des  machines  à vapeur. 

3°  Les  dépôts  cristallins  que  l’on  nomme  stalactites  et  stalag- 
mites : lorsqu’une  eau  tenant  en  dissolution  de  l’acide  carboni- 
que passe  sur  des  roches  calcaires,  elle  dissout,  comme  nous  l’a- 
vons dit,  du  carbonate  de  chaux.  En  filtrant  à travers  les  fentes 
des  rochers  qui  forment  certaines  grottes  naturelles,  elle  se  di- 
vise en  gouttes  qui  s’évaporent,  et  laissent  déposer  du  carbonate 
neutre  de  chaux.  Quand  ces  concrétions  se  forment  à la  voûte 
des  grottes,  on  leur  donne  le  nom  de  stalactites  ; si  elles  se  pro- 
duisent sur  le  sol  où  l’eau  tombe,  on  les  nomme  stalagmites. 
Lorsque  les  stalagmites  sont  zonées  de  jaune  et  de  rouge,  elles 
forment  V albâtre  oriental,  qui  peut  souvent  prendre  un  beau 
poli. 

4°  Les  incrustations  calcaires  sont  aussi  produites  par  le  car- 
bonate de  chaux;  lorsqu’on  expose  divers  objets,  tels  que  des 
fruits,  des  nids  d’oiseaux,  des  moules  de  diverses  natures,  etc., 
à l’action  de  certaines  eaux  minérales  qui  tiennent  du  bicarbo- 
nate de  chaux  en  dissolution,  ces  objets  se  recouvrent  d'incrus- 
talions  calcaires  que  l’on  nomme  souvent  j étri/icatioiis.  Parmi 
les  sources  incrustantes  les  plus  célèbres  sont  celles  de  Carls- 
bad,  qui  produisent  un  dépôt  calcaire,  zoné,  d'une  grande  fi- 
nesse, et  qui  sert  à faire  des  objets  d’ornement  ; on  cite  égale- 


(I)  Les  expériences  de  Davy  sur  la  préservation  du  cuivre  dans  l'eau  de  mer  nous 

montrent  clairement,  que  ce  sont  surtout  les  actions  électriques  qui  se  produisent 
dans  les  tuyaux  soit  à cause  des  soudures,  soit  à cause  de  l'hétérogénéité  du  métal 
qui  déterminent  ce  dépôt  calcaire.  Aus'i  a-t-on  employé  avec  succès  des  tuyaux 
recouverts  intérieurement  d’un  enduit  imperméable  et  mauvais  conducteur,  pour 
conduire  les  eaux  calcaires. 
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me  ni  les  eaux  de  San-Filipo  en  Toscane,  de  Saint-Allyre  en  Au- 
verene 

5»  [.es  tufs  calcaires  qui  sont  très-abondants  dans  certains 
pays,  et  que  l’on  emploie  comme  pierres  à bâtir,  ont  aussi  la 
même  origine.  Plusieurs  villes  d’Italie  ont  été  construites  avec 
des  tufs  calcaires,  criblés  de  petites  cavités  et  provenant  évidem- 
ment de  dépôts  calcaires  formés  par  la  décomposition  du  bicar- 
bonate de  chaux.  , 

Nous  examinerons  maintenant  les  principales  variétés  de  car- 
bonate de  chaux. 

Spath  d’ Islande. 

l.e  spath  d’Islande  est  caractérisé  par  un  clivage  triple, qui 
conduit  à un  rhomboèdre  oblique  dont  l'angle  est  de  10o°  S’. 

Le  spath  d’Islande  pur  est  blanc,  transparent  ; il  s’électrise 
par  le  frottement,  et  prend  ainsi  l’électricité  résineuse,,  il  pré- 
sente le  phénomène  de  la  double  réfraction  ; sa  densité  est  2,7. 


Arragonite. 

Ce  corps,  qui  a exactement  la  même  composition  que  le  spath 
d’Islande,  cristallise  dans  un  système  différent  ; les  cristaux  d’ar- 
ragonite  sont  des  prismes  rectangulaires  de  1 1G°  10'. 

L’arragonite  est  souvent  d’un  blanc  laiteux;  elle  présente  des 
teintes  jaunâtres  ou  bleues,  qui  sont  dues  à la  présence  d’oxydes 
métalliques.  Sa  densité  est  2,94. 

L’arragonite  chauffée  à une  température  peu  élevée  se  délite, 
et  se  transforme  en  une  multitude  de  petits  cristaux  qui  pré- 
sentent la  forme  du  spath  d’Islande. 

Une  partie  des  concrétions  calcaires  formées  par  les  eaux  de 
Carlsbad  est  à l’état  d’arragonite  ; pour  expliquer  ce  fait,  on  peut 
admettre  que  lorsque  des  eaux  tenant  en  dissolution  du  bicar- 
bonate de  chaux  sont  maintenues  à une  température  élevée,  le 
carbonate  de  chaux  qu’elles  laissent  déposer  présente  la  forme 
de  Tarragonite;  mais  lorsque  ces  eaux  se  refroidissent  en  arri- 
vant à la  surface  de  la  terre,  elles  donnent  naissance  à des  cris- 
taux ayant  la  forme  du  spath  d’Islande  (M.  G.  Rose). 

Marbres. 

Les  marbres  appartiennent  à deux  variétés  de  calcaires  : la 
! variété  saccharoïde  et  la  variété  compacte. 

La  chaux  carbonatée  saccharoïde  est  formée  de  petits  cristaux 
blancs  et  brillants  comme  ceux  du  sucre.  Ulle  est  rarement  co- 
lorée; elle  présente  quelquefois  le  passage  à la  texture  lamel- 
leuse,  comme  dans  le  marbre  de  Paros.  Celte  variété  de  calcaire 
tournit  les  marbres  statuaires;  celui  de  Carrare,  dont  le  grain 
est  très-fin,  est  le  plus  estimé.  Elle  donne  aussi  des  marbres  d'or- 

9. 
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nement,  parmi  lesquels  nous  citerons  principalement  le  bleu 
turquin,  qui  est  légèrement  coloré  par  des  traces  de  bitume;  le 
marbre  jaune  antique , coloré  en  jaune  par  l’hydrate  de  peroxyde 
de  fer  ; le  marbre  cipolin,  marque  de  larges  bandes  ondulées  blan- 
ches et  vertes,  résultant  de  l’association  du  calcaire  saccbaroïde 
blanc  et  du  schiste  talqueux  verdâtre. 

Les  calcaires  compactes  sont  très-nombreux  et  forment  en  gé- 
néral des  marbres  d’ornement.  On  distingue  dans  cette  variété  : 

1°  Le  noir  antique , qui  est  un  marbre  uniformément  noir;  2°  le 
petit  granité,  qui  est  noirâtre,  avec  des  teintes  claires;  3°  le  mar- 
bre Sainte- Anne,  qui  présente  des  veines  blanches  sur  un  fond 
noir,  ou  d’un  gris  très-foncé;  5°  le  petit  antique , offrant  un  mé- 
lange de  taches  blanches  et  noires,  exploité  principalement  en 
Belgique;  fi°  le  marbre  porlor,  qui  est  noir,  veiné  de  jaune,  ex- 
ploité dans  les  environs  de  Gênes;  6°  le  marbre  griotte,  dont  le 
fond  brun  est  parsemé  de  taches  rouges;  7°  le  marbre  de  Saran- 
eolin,  exploité  dans  les  Pyrénées;  8° le  marbre  du  Languedoc  ou 
marbre  incarnat  ; 9°  le  marbre  de  Florence  ou  ruini formé,  qui  est 
un  calcaire  compacte  argileux,  d’un  gris  jaunâtre,  etc. 


(*)  CARBONATE  DE  CHAUX  HYDRATÉ.  C02,CaO,oHO. 

On  obtient  le  carbonate  de  chaux  hydraté  en  abandonnant  à 
l’air,  à une  température  voisine  de  zéro,  une  dissolution  de  chaux 
et  de  sucre  dans  l’eau  (sucrate  de  chaux).  La  chaux  s unit  à 1 a- 
cide  carbonique  de  l’air,  et  forme  du  carbonate  de  chaux  qui  se 
dépose  en  cristaux  rhomboédriques,  incolores,  d une  densité 
égale  à 1,78,  contenant  47  pour  100  d’eau  ou  o équivalents. 

Une  température  de  30  à 40°  décompose  ce  sel  en  eau  et  en 
carbonate  de  chaux  ordinaire  (Pelouze). 


(*J  CARBONATE  DOUBI.E  DE  CHAUX  ET  DE  SOUDE.  — GAY-LUSSITE. 

(C02,CaO),  (CO*,NaO),SHO. 

Ce  sel  a été  trouvé  à Mérida,  en  Amérique,  par  M.  Boussin- 
gault.  Il  n’est  pas  décomposé  par  l’eau  tant  qu’on  ne  lui  a pas  en- 
levé par  la  chaleur  son  eau  de  cristallisation  ; mais,  lorsqu  il  a été 
légèrement  calciné,  il  se  dédouble,  par  l’action  de  l’eau,  en  car- 
bonate de  soude  qui  se  dissout,  et  en  carbonate  de  chaux  inso- 
luble. . , 

M.  Berthier  a obtenu  artificiellement  la  gay-lussite  anhydre  en 
fondant  ensemble  les  deux  sels  qui  la  composent. 

(*)  PHOSPHATES  DE  CUAl’X. 

L’acide  phosphorique  se  combine  en  plusieurs  proportions 
avec  la  chaux,  et  donne  naissance  aux  sels  suivants  : 


PHOSPHATE  ACIDE  DE  CHAUX. 
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PHOSPHATE  DE  CHAUX  BASJQUE.  (Ca0)3,Pll03. 

(PHOSPHATE  DE  CHAUX  DES  OS.) 

1 

Ëquiv.  = 1937,50  ou  155. 

Ce  phosphate  est  blanc,  insoluble  dans  l’eau,  soluble  dans  la 
plupart  des  acides,  d’un  aspect  gélatineux  ; on  l’obtient  en  ver- 
sant du  chlorure  de  calcium  dans  le  phosphate  de  soude  qui  a 
pour  formule  : Ph03,3Na0;  on  prépare  aussi  ce  sel  en  ajoutant 
de  l’ammoniaque  dans  un  phosphate  alcalin,  et  en  versant  dans 
le  mélange  du  chlorure  de  calcium. 

La  partie  non  organique  des  os  contient  plus  de  80  pour  100 
de  ce  phosphate  de  chaux;  on  peut  le  retirer  des  os  calcinés  en 
les  dissolvant  dans  l’acide  chlorhydrique  et  précipitant  la  disso- 
lution par  un  excès  d’ammoniaque. 

On  trouve  dans  la  nature  une  combinaison  de  ce  sel  avec  le 
chlorure  ou  le  fluorure  de  calcium  ; on  lui  donne  le  nom  d ’apatilc. 


phosphate  DE  chaux  neuthe.  (Ca0)2,ll0,Ph03,3I10. 

On  obtient  le  phosphate  de  chaux  neutre  en  versant  goutte  à 
goutte  une  dissolution  de  phosphate  de  soude  ordinaire, 
Ph03,2i\a0,I10  dans  une  dissolution  de  chlorure  de  calcium. 

Ce  sel  est  blanc,  cristallin,  insoluble  dans  l’eau;  il  se  dissout 
facilement  dans  les  acides,  même  dans  l’eau  contenant  de  l’acide 
carbonique.  11  existe  en  dissolution  dans  plusieurs  eaux  miné- 
rales. 


phosphate  acide  de  ciiaux.  CaO(HO)2,PhOs. 

Equiv.  = 1462,50  ou  1 17. 

Ce  phosphate  est  très-soluble  dans  l’eau;  il  cristallise  en  la- 
mes nacrées  déliquescentes;  on  l’obtient  ordinairement  entrai- 
ï“p01 3p^t,e  d,e  c!iau*  des  os  par  l’acide  sulfurique;  il  se 
FpnK  m0SU-!ate  de  chaux  qui  se  précipite,  et  la  liqueur,  con- 

de  tthrLfdHî  X«.‘rUPe“'e’  lband0nne  des  crlstaux 
bonC  Phosphore  lorsqu _on  le  calcine  avec  du  char- 

de  devenir  in-  i eltllCKe  de  chaux  présente  la  propriété  curieuse 
ignée  soluble  dans  1 eau  après  avoir  éprouvé  la  fusion 


156 


MAGNÉSIUM. 


MAGNÉSIUM.  Mg. 

Equiv.  = 130  ou  12. 

M.  Bussy  a isolé  le  magnésium  en  suivant  un  procédé  sembla- 
ble à celui  qu’avait  employé  M.  Wœhler  pour  obtenir  l’alu- 
minium et  le  glucinium.  Ce  procédé  consiste  à chauffer  dans  un 
creuset  de  platine  dont  le  couvercle  est  maintenu  avec  un  fil  de 
fer,  un  mélange  de  chlorure  de  magnésium  anhydre  et  de  po- 
tassium. La  réaction  est  vive;  il  se  forme  du  chlorure  de  potas- 
sium, et  le  magnésium  est  mis  en  liberté.  On  reprend  la  masse 
par  l’eau,  qui  dissout  le  chlorure  de  potassium  et  laisse  le  ma- 
gnésium,. 

Plus  récemment,  M.  Bunsen  a préparé  le  magnésium  en  dé- 
composant par  un  courant  électrique  le  chlorure  de  magnésium 
fondu. 

MM.  Deville  et  Caron  ont  rendu  pratique  le  procédé  de 
M.  Bussy,  en  substituant  le  sodium  au  potassium  et  ajoutant  du 
sel  marin  et  du  spath  fluor  qui  servent  de  fondant.  On  verse 
dans  un  creuset  porté  au  rouge  vif  un  mélange  de  : 


Chlorure  de  magnésium  anhydre 6 parties. 

Sodium  ea  morceaux. .. ... 1 — 

Chlorure  de  sodium I — 

Fluorure  de  calcium 1 — 


Il  se  produit  une  vive  réaction;  lorsqu’elle  est  terminée  et 
la  masse  fondue,  on  retire  du  feu  et  on  l’agite  pendant  la  durée 
du  refroidissement  avec  une  tige  de  fer,  de  manière  à rassem- 
bler en  un  seul  culot  le  métal  qui  vient  à la  surface. 

Le  magnésium  est  d’un  blanc  pur;  il  possède  un  éclat  métal- 
lique qui  rappelle  celui  de  l’argent  : il  est  malléable,  fusible  à 
la  température  rouge  et  volatil  comme  le  zinc. 

Sa  densité  est  t,75. 

11  ne  commence  à décomposer  l’eau  qu’à  la  température  de  30°. 

Il  s’oxyde  lentement  sous  l’influence  de  l'air  humide,  brûle 
avec  vivacité  lorsqu’on  le  chauffe  dans  l’oxygène  et  se  convertit 
eu  oxyde  de  magnésium  (magnésie),  l e magnésium  brûle  aussi 
dans  un  courant  de  chlore  et  dans  la  vapeur  de  soufre;  les  aci- 
des, même  étendus,  le  dissolvent  et  dégagent  de  l’hydrogène. 


— L’éclat  de  la  flamme  du  magnésium  a fait  propo- 
ser son  emploi  pour  l’éclairage.  Un  fil  de  magnésium  de  0"”n,297 
de  diamètre,  en  étal  de  combustion,  possède  un  pouvoir  •'flai- 
rant égal  à celui  de  74  bougies  d’acide  stéarique  de  10  au  kilo- 
gramme. Dans  l’oxygène,  cette  lumière  est  plus  vive  encore. 
M.  Bunsen  a constate  que  0«r,  1 de  magnésium  brûlant  dans  i ox.- 
gène,  produit  un  éclat  égal  à celui  de  110  bougies. 

M.  Schmidt  a même  eu  la  pensee  de  se  servir  du  magne,  ni 
pour  la  construction  d'une  lampe  au  magnésium  constituée  pai 
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un  fil  de  ce  métal  roulé  sur  des  bobines  et  qui  est  déroulé  par 
un  mouvement  d’horlogerie  pour  en  faire  monter  régulièrement 
l'extrémité  qu’on  brûle  dans  une  lampe  spéciale.  On  a proposé 
l’emploi  de  cette  lampe  pour  des  éclairages  très-intenses,  tels 
que  des  feux  de  nuit,  l’éclairage  des  phares,  celui  des  lampes 
de  plongeur,  les  signaux  en  mer,  etc.  Non-seulement  la  force  de 
l’éclat  optique  de  la  flamme  du  magnésium  peut  rendre  celte 
lampe  utile,  mais  aussi  l’action  chimique  ou  photochimique 
qu’elle  possède  peut  lui  donner  de  l’importance.  D’après  M.  Bun- 
sen,  l’action  photochimique  du  soleil  n’est  que  36,6  fois  plus 
considérable  que  celle  de  la  flamme  du  magnésium.  On  pourra 
donc  l’employer  avec  avantage  pour  photographier  pendant  la 
nuit,  ou  pour  opérer  sur  des  constructions  souterraines  intéres- 
santes mais  peu  éclairées,  etc. 

I.es  applications  industrielles  delà  lumière  du  magnésium  se 
multiplieraient  sans  doute  rapidement,  si  l’on  arrivait  à obtenir 
le  métal  d’une  manière  plus  économique. 


magnésie.  MgO. 

Equiv.  = 250  ou  20. 

Le  magnésium  ne  se  combine  qu’en  une  seule  proportion  avec 
l’oxygène,  pour  former  un  oxyde  qui  a pour  formule  MgO,  et 
que  l’on  nomme  magnésie. 

On  prépare  cette  base,  à l’état  d’hydrate,  en  précipitant  un 
sel  de  magnésie  par  de  la  potasse  en  excès.  En  calcinant  cet  hy- 
drate, on  obtient  la  magnésie  anhydre,  qu’on  peut  préparer  di- 
rectement en  décomposant  par  la  chaleur  le  carbonate  ou  l’a- 
zotate de  magnésie;  on  reconnaît  que  la  magnésie  est  caustique 
lorsqu’elle  se  dissout  sans  effervescence  dans  les  acides. 

La  magnésie  est  pulvérulente,  blanche,  insipide,  inodore, 
d'une  densité  égale  à 2,3.  L’eau  à la  température  ordinaire  dis- 
sout tttî  de  magnésie, et  -777 77  à la  température  de  100°.  La  ma- 
gnésie est  donc,  comme  la  chaux,  moins  soluble  à chaud  qu’à 
froid.  Elle  sature  bien  les  acides,  possède  une  réaction  faible- 
ment alcaline,  et  verdit  le  sirop  de  violettes.  Lorsqu’on  la  met 
en  contact  avec  l’eau,  elle  s’hydrate  très-lentement  ; si  on  l’ex- 
pose  a 1 air,  elle  absorbe  à la  fois  l’acide  carbonique  et  l’humi- 
dite.  Son  hydrate  est  représenté  parla  formule  MgO, HO. 

La  magnésie  est  absolument  fixe  et  infusible  au  feu  de  forge, 
on  peut  cependant  la  fondre  et  même  la  volatiliser  en  réunis- 
sant 1 action  d une  forte  lentille  et  celle  d’une  pile  de  1 85  élé- 
ments de  Bunsen  (M.  Despretz).  * 

Les  sels  de  magnésie  ont  une  saveur  amère  ; celte  propriété 
ait  ctonnei  quelquefois  a la  magnésie  le  nom  de  terre  amère. 

Lorsqu  on  précipite  un  sel  de  magnésie  par  la  potasse,  on  ob- 
tient de  la  magnésie  hydratée;  ce  même  hydrate  se  trouve  dans 
a nature  cristallisé  en  paillettes  blanches,  et  porte  le  nom  de 
rua  le.  La  brucite  exposée  à l’air  ne  se  carbonate  pas,  et  se  dis- 
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tingue  sous  ce  rapport  de  l’hydrate  de  magnésie  artificiel. 

On  peut  obtenir  de  la  magnésie  cristallisée  en  décomposant 
par  la  chaux  le  borate  de  magnésie  porté  h la  température  d’un 
tour  a porcelaine.  Cette  méthode,  qui  est  une  sorte  de  précipi- 
tation par  voie  sèche,  permet  d'obtenir  à l’état  cristallisé  les 
protoxydes  de  nickel,  de  cobalt,  de  manganèse,  etc.  (Ebelmen). 

I sages  «le  la  magnésie.  — La  magnésie  est  employée  en 
médecine  pour  saturer  les  acides  qui  se  développent  dans  l’es- 
tomac pendant  les  mauvaises  digestions  ; elle  sert  aussi  dans  les 
cas  d empoisonnement  par  les  acides  et  même  par  l’acide  arsé- 
nieux. La  magnésie  se  combine  directement  avec  l’acide  arsé- 
nieux, elle  forme  ainsi  un  composé  insoluble;  elle  ne  doit  pas 
être  remplacée,  comme  contre-poison  de  l’acide  arsénieux,  par 
le  carbonate  de  magnésie  qui  est  sans  action  sur  cet  acide 
(M.  Bussy). 

CARACTÈRES  DES  SELS  DE  MAGNÉSIE 

Potasse . — Précipité  blanc  d’hydrate  de  magnésie,  insoluble 
dans  un  excès  d’alcali;  la  présence  des  substances  organiques 
s’oppose  quelquefois  à cette  précipitation. 

Ammoniaque.  — Précipité  blanc  qui  disparaît  complètement 
dans  un  excès  de  sel  ammoniacal. 

Les  sels  de  magnésie  ont  une  grande  tendance  à s'unir  aux 
sels  ammoniacaux  pour  former  des  sels  doubles  indécomposa- 
bles par  l’ammoniaque.  Aussi,  dans  les  sels  neutres,  la  moitié 
seulement  de  la  magnésie  est  précipitée  par  l'ammoniaque  ; l'a- 
cide du  sel  de  magnésie  décomposé  forme  un  sel  ammoniacal 
qui  se  combine  avec  le  sel  non  encore  décomposé  ; il  se  produit 
un  sel  double  sur  lequel  l’ammoniaque  n’a  plus  d'action.  Ce 
sel  prend  naissance  immédiatement  dans  une  dissolution  acide 
d’un  sel  de  magnésie;  aussi  l’ammoniaque  ne  donne  aucun  pré- 
cipité dans  une  telle  dissolution. 

Carbonate  de  potasse.  — Précipité  blanc  de  carbonate 
de  magnésie  basique  ; ce  précipité  est  soluble  dans  un  excès  de 
sel  ammoniacal  ; si  la  dissolution  du  sel  de  magnésie  est  acide, 
le  précipité  ne  se  forme  que  par  l'ébullition. 

Bicarbonate  de  potasse.  — Pas  de  précipité  à froid:  la  dissolu- 
tion se  trouble  par  la  chaleur. 

Carbonate  d'ammoniaque.  — Pas  de  précipité. 

Acide  sulfurique,  acide  hydrofluosilicique,  acide  perclilorique,  sul- 
fures, cyanoferrure  de  potassium.  — Pas  de  précipité. 

Phosphate  de  soude  ammoniacal.  — Précipité  blanc  de  phos- 
phate ammoniaco-magnésien  insoluble  dans  l’eau  et  dans  un 
excès  de  sel  ammoniacal. 

Acide  oxalique.  — Pas  de  précipité. 

Les  sels  de  magnésie  ont  une  saveur  amère.  Chauffes  au  cha- 
lumeau avec  de  1 azotate  de  cobalt,  ils  prennent  une  teinte  rouge 
pâle. 
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(*)  CHLOU CRE  DE  MAGNÉSIUM.  MgCl. 

Equiv.  = 593,70  ou  47,43 

On  prépare  le  chlorure  de  magnésium  par  voie  humide,  en 
dissolvant  la  magnésie  ou  le  carbonate  de  magnésie  dans  l’acide 
chlorhydrique  : cette  dissolution  laisse  déposer  par  la  concen- 
tration des  aiguilles  incolores  et  déliquescentes  de  chlorure  de 
magnésium  hydraté  dont  la  formule  estMgCl  -\-  5110.  Ce  sel  se 
décompose  à une  température  peu  élevée,  donne  naissance  à un 
dépôt  de  magnésie  et  h un  dégagement  d’acide  chlorhydrique  ; 
toutefois,  pour  que  cette  décomposition  soit  complète,  on  doit 
chauffer  à plusieurs  reprises  le  résidu  avec  de  l’eau. 

Pour  obtenir  du  chlorure  de  magnésium  anhydre,  il  faut 
ajoutera  la  dissolution  de  chlorure  de  magnésium  dans  l’eau, 
un  grand  excès  de  chlorhydrate  d’ammoniaque  : on  forme  ainsi 
une  combinaison  de  chlorure  de  magnésium  et  de  chlorhydrate 
d’ammoniaque.  Ce  sel  double  n’est  pas  décomposé  par  l’évapo- 
ration ; lorsqu'on  le  calcine  au  rouge  dans  un  creuset,  il  laisse 
pour  résidu  du  chlorure  de  magnésium  anhydre  qui  se  présente 
sous  la  forme  de  belles  lamelles  blanches  et  micacées  semblables 
au  blanc  de  baleine. 

On  peut  aussi  préparer  le  chlorure  de  magnésium  anhydre 
en  décomposant,  sous  l’influence  de  la  chaleur,  la  magnésie  par 
le  chlore,  ou  en  chauffant  au  rouge  un  mélange  intime  de  1 
partie  de  magnésie  et  2 parties  de  chlorhydrate  d’ammoniaque. 

L’alcool  dissout  la  moitié  de  son  poids  de  chlorure  de  magné- 
sium anhydre. 

Le  chlorure  de  magnésium  existe  en  quantité  très-considé- 
rable dans  les  eaux  mères  des  marais  salants,  dont  on  a retiré 
le  sulfate  de  soude,  par  le  procédé  de  M.  Balard.  On  a proposé 
d utiliser  ces  eaux  mères  en  les  évaporant  à sec  et  en  les  calci- 
nant pour  en  retirer  l’acide  chlorhydrique.  Ce  procédé  pourrait 
etre  utile  dans  certaines  localités  où  l’acide  chlorhydrique  est 
rare.  tPclouze). 


SULFATE  DE  MAGNÉSIE.  Mg0,S03. 

Equiv.  = 759  ou  CO. 

Le  sulfate  de  magnésie  est  blanc,  d’une  saveur  amère  et  salée, 
soluble  dansl  eau  ; 100  parties  d’eau  en  dissolvent  32,76  à 14°, 5 
et  72  parties  à 97°. 

Le  sulfate  de  magnésie  prend  différentes  quantités  d’eau  de 
ciistalhsation  ; en  faisant  varier  la  température  à laquelle  il 
cnstalhse,  ou  en  chauffant  légèrement  des  cristaux  de  ce  sel 
obtenus  ajroid,  on  peut  produire  des  hydrates  qui  contiennent 
*’  'b  7 et  12  équivalents  d’eau  de  cristallisation  : le  sulfate 
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de  magnésie  qui  cristallise  à 15°  contient  ordinairement  7 équi- 
valents d’eau;  ces  cristaux  sont  des  prismes  rectangulaires  à 
quatre  pans  ; le  sel  qui  se  dépose  entre  25  et  30°  appartient  à 
un  autre  système  cristallin,  et  contient  6 équivalents  d’eau  : le 
sulfate  de  magnésie  à 6 équivalents  l’eau  peut  aussi  être  obtenu 
en  chauffant  légèrement  le  sulfate  ordinaire. 

Lorsqu’on  soumet  le  sulfate  de  magnésie  à l’action  de  la  cha- 
leur, il  subit  successivement  la  fusion  aqueuse  et  la  fusion 
ignée,  et  se  décompose  ensuite  à une  température  élevée  : quand 
on  le  calcine  avec  du  charbon,  il  laisse  un  résidu  de  magnésie 
qui  ne  contient  pas  de  sulfure.  Il  s’effleu rit  lorsqu’on  l’aban- 
donne à l’air. 

Le  sulfate  de  magnésie  est  décomposé  par  le  sel  marin,  en 
présence  de  l’eau  et  sous  l’influence  d’une  basse  température, 
en  sulfate  de  soude  et  en  chlorure  de  magnésium.  Il  existe  en 
dissolution  dans  les  eaux  de  certaines  sources,  à Epsom  en  An- 
gleterre, à Sedlitz  en  Bohême,  etc.  ; on  le  nomme  souvent  sel 
d' Epsom, sel  de  Sedlitz. 

On  explique  sa  formation  naturelle  en  admettant  que  cer- 
taines eaux,  en  passant  sur  du  sulfate  de  chaux,  dissolvent  une 
certaine  quantité  de  ce  sel  qui  agit  ensuite  sur  le  carbonate  de 
magnésie  contenu  dans  la  dolomie  (carbonate  de  chaux  et  de 
magnésie),  et  produit  du  sulfate  de  magnésie  et  du  carbonate 
de  chaux  : 

S03,Ca0  + CO*,MgO  = S03,MgO  + C0*,C.a0. 


Cette  explication  peut  être  vérifiée  par  une  expérience  di- 
recte : une  eau  saturée  de  sulfate  de  chaux,  que  l’on  fait  passer 
plusieurs  fois  sur  une  couche  de  calcaire  magnésien  pulvérisé, 
se  charge  de  sulfate  de  magnésie  et  il  se  dépose  du  carbonate  de 
chaux.  Mais  une  réaction  inverse  a lieu,  quand  on  chauffe  du 
carbonate  de  chaux  avec  une  dissolution  de  sulfate  de  magnésie, 
dans  un  tube  scellé  aux  deux  bouts,  à une  températurede  200°  ; 
il  se  produit  du  sulfate  de  chaux  et  du  carbonate  de  magnésie. 
Certains  dépôts  naturels  de  carbonate  de  magnésie  ont  pu  être 
formés  dans  des  circonstances  analogues. 

I e sulfate  de  magnésie  peut  être  obtenu  en  grand,  en  trai- 
tant la  dolomie  (carbonate  double  de  chaux  et  de  magnésie)  par 
l’acide  sulfurique  ; il  se  forme  du  sulfate  de  chaux  presque  in- 
soluble et  du  sulfate  de  magnésie  soluble  : ce  dernier  sel  est  pu- 
rifié ensuite  par  cristallisation.  r< 

On  peut  encore  préparer  le  sulfate  de  magnésie  en  grillant  des 
schistes  magnésiens  et  pyriteux.  On  porte  Ta  masse  à.  une  tem- 
pérature assez  élevée  pour  décomposer  les  sulfates  de  fer  cl  de 
cuivre  qui  se  forment  pendant  le  grillage,  et  les  transformer  en 
oxydes  insolubles  : en  reprenant  le  résidu  par  l’eau,  on  dissout 

1C  ^e  sulfafe  ^magnésie  est  employé  en  médecine  comme  sel 

purgatif,  à la  dose  de  30  à 30  Srammos-  11  sert  aussl  à la  prépa* 

ration  de  la  magnésie  blanche. 
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(*)  CARBONATE  DE  MAGNESIE  NEUTRE.  MgO,C02. 

Equiv.  = 525  ou  42. 

On  trouve  ce  sel  dans  la  nature  à l’état  amorphe,  et  quelque- 
fois cristallisé  en  rhomboèdres.  11  est,  dans  ce  dernier  cas,  tou- 
jours anhydre. 

Lorsqu’on  abandonne  dans  un  vase  fermé  une  dissolution  de 
magnésie  dans  l’acide  carbonique,  l’excès  de  cet  acide  se  dé- 
gage lentement,  et  il  se  dépose  de  beaux  prismes  hexaèdres, 
transparents,  qui  ont  pour  composition  : CO'2,MgO,3HO.  Ces  cris- 
taux sont  inaltérables  à l'air  et  résistent  à l’action  de  l’eau  bouil- 
lante. 

Si  la  dissolution  de  bicarbonate  de  magnésie  se  décompose 
spontanément  à une  température  très-basse,  les  cristaux  qui  se 
déposent  ont  pour  formule  : CO2,MgO,5H0.  Ils  sont  beaucoup  plus 
altérables  que  les  précédents;  ils  s’effleurissent  à l’air,  et  com- 
mencent à perdre  de  l’acide  carbonique  à 70°.  L’eau  bouillante 
les  transforme  rapidement  en  une  poudre  grenue4C02,5(Mg0,H0), 
qui,  en  perdant  de  nouveau  de  l’acide  carbonique,  par  l’action 
prolongée  de *l’eau  et  de  la  chaleur,  devient  3C02,4(Mg0,H0). 

Lorsque  enfin  on  évapore  à chaud,  dans  un  courant  continu 
d’acide  carbonique,  la  dissolution  de  bicarbonate  de  magnésie, 
elle  laisse  déposer  des  cristaux  de  carbonate  neutre  et  anhydre 
qui  ont  la  forme  de  l’arragonile. 


O CARBONATE  DE  MAGNÉSIE  BASIQUE.  (MgO)4,(COV ,4HO. 

Equiv.  = 1825  ou  146. 


(magnésie  blanche  des  pharmacies.) 


Ce  sel  se  prépare  en  faisant  bouillir  une  dissolution  d’un  sel 
de  magnésie,  et  particulièrement  du  sulfate,  avec  un  léger  excès 
de  carbonate  de  potasse;  il  se  dégage  de  l’acide  carbonique,  et 
toute  la  magnésie  se  précipite  à l’état  de  sel  basique.  Si  celte 
double  décomposition  se  faisait  à froid,  il  resterait  dans  les  li- 
queurs une  proportion  très-notable  de  magnésie  à l’état  de  bi- 
carbonate. 


La  magnésie  blanche  est  préparée  en  grand  pour  les  besoins 
< e a médecine.  Après  l’avoir  lavée,  on  l’introduit  dans  des 
ouïes  de  bois,  ou  on  la  fait  sécher  : c’est  ordinairement  sous 
la  lorme  de  gros  pains  rectangulaires  qu’on  la  trouve  dans  les 
pharmacies.  1 


Lu  Bohême  et  en  Angleterre,  on  prépare  la  magnésie  blan- 
che en  précipitant  par  un  carbonate  alcalin  les  eaux  de  source 
qui  contiennent  du  sulfate  de  magnésie. 

La  magnésie  blanche  est  plus  soluble  à froid  qu’à  100°.  11  faut 
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2300  parties  d’eau  à 18°,  et  9000  parties  d’eau  bouillante,  pour 
dissoudre  une  partie  de  sous- carbonate  de  magnésie  (M.  Fife). 

On  considère  généralement  la  magnésie  blanche  des  pharma- 
cies comme  formée  de  3 équivalents  d’acide  carbonique,  4 équi- 
valents de  magnésie  et  4 équivalents  d’eau.  Elle  peut  être  assi- 
milée à un  sel  double,  dans  lequel  1 équivalent  d’eau  remplirait 
le  rôle  de  1 équivalent  d’acide  ; elle  aurait  ainsi  pour  formule  : 
(C02,Mg0)3,(Mg0,H0),3H0  (Berzelius).  Ce  sel  ne  paraît  pas  s’alté- 
rer par  une  ébullition  prolongée  avec  l’eau. 

Le  précipité  obtenu  en  versant  à froid  un  carbonate  soluble 
dans  un  sel  magnésien,  a pour  composition  : 4CO'2,3MgO,40HO. 

La  magnésie  blanche  est  employée  en  médecine  pour  com- 
battre les  aigreurs  de  l’estomac. 

DOLOMIE. 

Le  carbonate  neutre  de  magnésie  se  combine  avec  le  carbo- 
nate de  chaux,  et  forme  un  sel  double  très-répandu  dans  la  na- 
ture, qui  est  connu  des  minéralogistes  sous  le  nom  de  dolomie.  La 
dolomie  cristallise  sous  la  même  forme  que  le  carbonate  dechaux. 

Le  carbonate  de  chaux  et  le  carbonate  de  magnésie  s’unissent 
en  toutes  proportions  : aussi  la  dolomie  présente-t-*elle  de  gran- 
des variations  dans  sa  composition;  cependant  elle  est  ordinai- 
rement formée  d’équivalents  égaux  de  carbonate  de  magnésie 
et  de  carbonate  de  chaux. 

Certaines  variétés  de  dolomie  mêlées  de  silicates  peuvent  être 
employées  pour  la  fabrication  de  la  chaux  hydraulique. 

Le  carbonate  de  magnésie  forme  des  carbonates  doubles  avec 
d’autres  carbonates;  on  connaît  une  combinaison  de  carbonate 
de  magnésie  et  de  bicarbonate  de  potasse  qui  a pour  formule  : 

2(CO*,KO),î(CO*,MgO),9HO. 


Ce  sel  s’obtient  en  traitant  à froid  un  sel  de  magnésie  en  disso- 
lution concentrée  par  un  excès  de  bicarbonate  de  potasse  ; au 
bout  de  quelques  jours,  le  sel  double  se  dépose  en  cristaux  vo- 
lumineux. , . . , , 

Le  carbonate  de  magnésie  se  combine  aussi  avec  les  carbona- 
tes de  soude  et  d’ammoniaque. 


(*)  PUOSPll ATE  d’ammoniaque  ET  DE  MAGNÉSIE. 

Azll3,U0,(.Mg0)s,Ph05,12H0. 


(PIIOSPIl ATE  AMMONIACO-MAGNÉSIEN) 

On  prépare  ce  sel  en  traitant  un  sel  de  magnésie  par  un  phos 
phate  soluble  auquel  on  ajoute  de  l'ammoniaque  libre  ou  un 
sel  ammoniacal..  Il  est  blanc,  grenu,  légèrement  soluble  dans 
l'eau  pure,  mais  insoluble  dans  une  eau  qui  tient  des  sels  en 
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dissolution.  Exposé  à une  température  rouge,  il  devient  subite- 
ment incandescent,  et  laisse  pour  résidu  du  pyrophosphate  de 
magnésie  qui  contient  35,6  pour  100  de  magnésie,  et  quia  pour 

composition  : Ph03,2Mg0.  ..  . < 

Le  phosphate  ammoniaco-magnésien  sert  a reconnaitie  et  a 

doser  la  magnésie.  „ . . . .. 

On  a trouvé  ce  sel  dans  le  blé,  dans  1 urine  humaine  putie- 
fiée,  dans  les  calculs  urinaires  du  cochon  et  dans  quelques  au- 
tres concrétions,  particulièrement  dans  celles  du  cæcum  du 
cheval. 

SILICATES  DE  MAGNÉSIE. 


La  silice  et  la  magnésie  peuvent  se.  combiner  entre  elles  en 
plusieurs  proportions.  La  nature  présente  un  grand  nombre  de 
silicates  de  magnésie,  qui  portent  les  noms  de  talc , stéatile, 
écume  de  mer,  pérvdot,  serpentine,  etc. 


ALUMINIUM.  Al. 

Équiv.  = 170,98  ou  13,75. 

Propriétés.  — L’aluminium  est  d’un  blanc  légèrement 
bleuâtre;  sa  densité  est  égale  à 2,56,  c’est-à-dire  à celle  du 
verre  ordinaire.  Cette  densité  s’élève  à 2,67  par  l'action  du 
marteau,  du  laminoir  ou  de  la  filière.  L’aluminium  est  duc- 
tile et  malléable;  il  est  doué  d’une  remarquable  sonorité,  tout 
à fait  comparable,  sinon  supérieure,  à celle  du  bronze  ou  de 
l’acier  trempé.  11  est  très-bon  conducteur  de  l’électricité. 

Ce  métal  est  moins  fusible  que  le  zinc,  mais  plus  fusible  que 
l'argent;  il  entre  en  fusion  au  rouge  vif  et  peut  être  maintenu 
à celte  température,  au  contact  de  l’air,  sans  s’oxyder  sensible- 
ment. 11  est  inaltérable  à l’air  sec  ou  humide,  ainsi  qu’aux  éma- 
nations sulfureuses. 

L’aluminium  ne  décompose  la  vapeur  d’eau  qu’au  rouge  vif 
et  d’une  manière  incomplète. 

Les  acides  azotique  et  sulfurique  n’exercent  aucune  action  à 
froid  sur  l’aluminium  et  ne  l’attaquent  que  lentement  à chaud. 
L’acide  chlorhydrique  le  dissout  aisément  en  dégageant  de 
1 hydrogène  et  formant  du  chlorure  d’aluminium  hydraté. 

La  potasse  et  la  soude  en  fusion  n’attaquent  pas  l’aluminium. 
Mais  quand  on  traite  le  métal  par  des  dissolutions  étendues  de 
ces  bases,  on  obtient  des  aluminates  alcalins  et  un  dégagement 
d’hydrogène. 

Ces  deux  réactions  démontrent  que  l’alumine  se  comporte 
comme  une  base  en  présence  des  acides  énergiques,  et  comme 
un  acide  en  présence  des  bases  puissantes. 
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Préparation.  — L’aluminium  a été  isolé  en  1828  par 
M.  Wœhler,  en  décomposant  dans  un  creuset  de  platine  le  chlo- 
rure d’aluminium  anhydre  par  le  potassium;  il  se  forme  dans 
cette  réaction  du  chlorure  de  potassium  et  de  l’aluminium.  On 
reprend  la  masse  par  l’eau  froide,  qui  dissout  le  chlorure  de 
potassium,  et  laisse  l’aluminium. 

« En  1854,  M.  H.  Sainte-Claire  Deville, reprenant  l’étude  de 
ce  métal,  réussit  à l’obtenir  à l’état  de  pureté  et  en  masses  con- 
sidérables. Le  mode  de  préparation  auquel  M.  Deville  s’est  arrêté 
est  le  suivant  : « Dans  un  four  à réverbère  chauffé  au  rouge  vif, 
on  projette  un  mélange  de  sodium  et  de  chlorure  double  .d’a- 
luminium et  de  sodium,  auquel  on  ajoute  de  la  cryolithe  (fluo- 
rure double  d’aluminium  et  de  sodium)  qui,  augmentant  la  fu- 
sibilité de  la  matière,  permet  au  métal  de  se  rassembler  plus 
facilement.  En  même  temps  on  supprime  le  passage  de  la 
flamme  du  foyer,  qui  va  directement  alors  à la  cheminée.  Il  se 
produit  une  vive  réaction  entre  le  sodium  et  le  chlorure 
double  : 

NaCL,A12Cl3  + 3Na  = 2A1  + 4XaCl. 


Quand  la  réaction  est  terminée,  on  laisse  de  nouveau  la  flamme 
passer  dans  le  fourneau,  et  on  élève  un  peu  plus  la  tempéra- 
ture pour  augmenter  la  fluidité  de  la  masse.  En  débouchant 
ensuite  une  ouverture,  on  fait  écouler  du  fourneau  d’abord  la 
scorie,  mélange  de  chlorure  et  de  fluorure  de  sodium  qui  sur- 
nage le  métal,  puis  ce  métal  lui-même,  que  l’on  reçoit  dans  des 
caisses  plates  où  il  se  refroidit  aussitôt.  L aluminium  ainsi 
obtenu  est  fondu  de  nouveau  dans  un  creuset  et  coulé  en  lin- 
gots. Le  rendement  est  d’environ  1 kilogramme  d’aluminium 
par  3 kilogrammes  de  sodium. 

« On  peut  aussi  extraire  l’aluminium  de  la  cryolithe,  fluorure 
double  d’aluminium  et  de  sodium  que  l’on  rencontre  en  masses 
cristallines  très-épaisses  au  Groenland.  Ce  fluorure  se  réduit 
par  le  sodium  comme  le  chlorure  double  : 


NaFl,Al*Fl»  -t-  3 Na  = 2Al  + 4NaFI. 


«La  cryolithe  donne  un  métal  moins  pur,  aussi  n’est-elle 
guère  employée  que  mélangée  au  chlorure  double  dans  la  pré- 
paration ordinaire  de  l'aluminium.  » (Extrait  du  Traite  de  chimie 
de  M.  Troost.) 


(Juagefi.  — L’aluminium  est  employé  dans  la  bijouterie.  On 
s’en  sert  aussi  pour  faire  les  plus  petits  poids  destinés  aux  ba- 
lances de  précision,  des  fléaux  de  balances,  etc..  . . 

Les  bronzes  d’aluminium  (alliages  de  cuivre  et  d aluminium) 
possèdent  des  propriétés  précieuses  pour  les  arts  de  construction. 


OXYDE  D’ALUMINIUM. 


165 


OXYDE  D’ALUMINIUM.  — ALUMINE.  A1203. 

Équiv.  = G4 1,96  ou  ol,3ï. 

Cet  oxyde  existe  en  grande  quantité  dans  la  nature  ; on  le 
trouve  dans  les  argiles,  les  marnes,  le  feldspath,  le  mica,  etc., 
et  dans  un  grand  nombre  de  minéraux. 

Lorsque  l’alumine  est  pure,  on  lui  donne  le  nom  de  corindon. 
Le  corindon  est  la  substance  la  plus  dure  que  l’on  connaisse 
après  le  diamant.  Sa  densité  est  3,97.  Il  cristallise  en  dodécaè- 
dres à triangles  isocèles,  ou  en  prismes  hexaèdres. 

Le  corindon  est  appelé  corindon  hyalin  ou  saphir  blanc  lors- 
qu’il est  incolore.  Si  le  corindon  est  coloré  en  rouge,  il  porte  le 
nom  de  rubis  oriental:  s’il  est  bleu,  on  le  nomme  saphir  ; s’il  est 
vert,  il  constitue  Y émeraude  orientale.  Lorsqu’il  est  jaune,  on  le 
nomme  topaze  orientale;  améthyste  orientale,  s’il  est  violet.  Sous 
ces  différentes  variétés,  le  corindon  constitue  des  pierres  pré- 
cieuses dont  la  valeur  est  souvent  comparable  à celle  du 
diamant. 

L’alumine  se  rencontre  dans  la  nature  combinée  avec  les 
oxydes  de  fer,  de  manganèse,  de  zinc  et  de  magnésium;  la  for- 
mule générale  de  ces  composés  est  M0,A1203.  Le  plus  important 
est  le  dernier,  qu’on  connaît  sous  les  noms  de  rubis  balais  ou  de 
rubis  spinelle.  Ces  corps  cristallisent  en  octaèdres  réguliers  ; ils 
ont  été  reproduits  par  Ebelmen. 

L’émeri  est  un  corindon  qui  contient  une  assez  grande  quan- 
tité de  fer  : on  l’emploie  pour  tailler  les  agates,  polir  les  glaces, 
les  métaux,  etc. 

Pour  préparer  l’alumine  pure  et  anhydre  on  calcine  au  rouge 
l’alun  ammoniacal,  qui  a pour  formule  : 

(3S03,A1203),(S03,AzH3,HO),2i!10. 

Tous  les  éléments  qui  entrent  dans  ce  sel  se  dégagent  par 
la  chaleur,  à l’exception  de  l’alumine,  qui  reste  parfaitement 
pure. 

L alumine  ainsi  préparée  est  blanche,  elle  happe  à la  langue  ; 
elle  est  infusible  aux  températures  les  plus  élevées  que  l’on 
puisse  produire  dans  les  fourneaux;  elle  entre  en  fusion  au  cha- 
lumeau à gaz  hydrogène  et  oxvgène  et  devient  très-fluide  : elle 
ne  peut  pas,  comme  la  silice,  être  étirée  en  fils.  En  la  fondant 
avec  des  traces  de  chroma  te  de  potasse,  on  a obtenu  des  rubis 
artificiels,  d un  très-petit  volume  (M.  Gaudin). 

On  obtient  depuis  peu  l’alumine,  en  calcinant  avec  du  carbo- 
nate de  soude  une  argile  appelée  bauxite,  formée  d’alumine  et 
de  sesquioxyde  de  fer.  11  se  forme,  pendant  la  calcination,  de 
1 alummate  de  soude,  soluble  dans  1 eau,  et  du  sesquioxyde  de 
1er  insoluble.  L aluminate,  traité  par  une  quantilé  convenable 
d acide  chlorhydrique,  donne  du  chlorure  de  sodium  et  de 
1 alumine. 

3Na0,2Als03  + 3HC1  = 2aD03  + 3NaCl  + 3IIO. 
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HYDRATE  D’ALUMINE. 


L’alumine  est  indécomposable  par  la  chaleur. 

Elle  est  insoluble  dans  l’eau,  et  se  dissout  dans  les  acides 
lorsqu’elle  n’a  pas  été  calcinée  ; mais  si  on  la  soumet  à une  tem- 
pérature élevée,  elle  ne  se  dissout  plus  que  très-difficilement. 

L’alumine  est  complètement  soluble  dans  la  potasse  et  la 
soude. 

Lorsqu’on  la  chauffe  avec  de  l’azotate  de  cobalt,  elle  forme 
un  composé  d’un  beau  bleu.  Cette  propriété  est  caractéristique 
pour  l’alumine. 

Elle  est  indécomposable  parle  chlore  et  par  les  autres  métal- 
loïdes. 

L’alumine  exposée  à l’air  n’absorbe  pas  l’acide  carbonique  : 
on  ne  connaît  pas  jusqu’à  présent  de  carbonate  d’alumine. 

Quoiqu’il  n’existe  qu’un  degré  de  combinaison  de  l’aluminium 
avec  l’oxygène,  on  représente  l’alumine  par  la  formule  APO3, 
parce  que  cette  base  est  isomorphe  avec  les  oxydes  dont  l’équi- 
valent est  représenté  par  2 équivalents  de  métal  et  3 équivalents 
d’oxygène. 

Ainsi  le  corindon  cristallise  comme  le  peroxyde  de  fer  et  le 
sesqui-oxyde  de  chrome  qui  ont  pour  formules  Fe203— Cr!03  ; et 
de  plus  ces  oxydes  peuvent  se  remplacer  mutuellement  dans  les 
differentes  combinaisons  salines  sans  altérer  la  forme  cristalline 
des  sels.  On  connaît,  en  effet,  un  sulfate  double  d’alumine  et  de 
potasse  qui  porte  le  nom  d alun,  et  qui  a pour  formule  : 

(3S03,A|203),(S03,K0ï,2iH0  ; 

Ce  sel  cristallise  en  cubes  ou  en  octaèdres.  Le  peroxyde  de  fer 
et  l’oxyde  de  chrome  forment  aussi  des  aluns  qui  cristallisent 
exactement  comme  l’alun  d’alumine,  et  qui  ont  pour  formules  : 


(3S03,Fe203  ,(SOs.KO),24HO  ; 

(3S03,Cr-03),lS03,K0),?4H0. 


HYDRATE  D ALUMINE. 

On  peut  obtenir  l’alumine  hydratée  en  précipitant  un  sel 
d’alumine  par  l’ammoniaque,  ou  mieux  par  le  carbonate  d am- 
moniaque. Il  se  forme  un  précipité  gélatineux,  presque  insolu- 
ble dans  l’eau  cl  dans  l’ammoniaque  (MM.  Malaguti  et  Durocher). 
L’alumine  hydratée  est  sensiblement  soluble  dans  1 eau;  il  ne 
se  forme  pas  de  précipité,  lorsqu’un  sel  d’alumine  très-étendu 
est  traité  par  un  grand  excès  d’ammoniaque.  -ri 

L’hydrate  d’alumine  obtenu  par  précipitation  retient  iorte- 
ment  l’eau,  et  ne  l’abandonne  complètement  qu  au  rouge  ul. 

Lorsqu’elle  a été  calcinée,  l’alumine  ne  s’hydrate  plus  de 
nouveau  et  n'est  plus  soluble  dans  les  acides  et  dans  les  alcalis, 
tandis  que,  avant  sa  calcination,  elle  jouissait  de  cette  dernière 

P1  Lorsqu’on  maintient  pendant  24  heures  l’alumine  en  ebulh- 
tion  dans  l’eau,  elle  devient  insoluble  dans  les  acides  et  dans  les 


167 


CARACTÈRES  DES  SELS  D’ALUMINE. 

alcalis  (M.  Péan  de  Saint-Gilles),  mais  elle  se  distingue  de  l'alu- 
mine fortement  calcinée  en  ce  qu’elle  contient  26,1  pour  100 
d’eau,  c’est-à-dire  2 équivalents  : l’alumine  ainsi  modifiée  a 
reçu  le  nom  d 'alumine  allotropique. 

L’alumine  peut  condenser  une  quantité  considérable  d’humi- 
dité, et  son  poids  augmente  alors  de  15  pour  100.  L’agriculture 
tire  un  grand  parti  de  cette  propriété  ; c’est  l’alumine,  en  effet, 
qui,  se  trouvant  en  quantité  variable  dans  les  différents  terrains, 
leur  conserve  l’humidité  qui  est  utile  à la  végétation. 

L’hydrate  d’alumine  peut  se  combiner  avec  la  plupart  des  ma- 
tières colorantes,  et  donner  naissance  à des  composés  insolubles 
qui  portent  le  nom  de  laques.  Si  l’on  mêle  une  dissolution  d’un 
sel  d’alumine  avec  une  décoction  de  bois  de  Brésil,  par  exemple, 
et  qu’on  précipite  l’alumine,  la  matière  colorante  forme  avec 
cette  base  un  composé  insoluble,  et  la  liqueur  se  trouve  com- 
plètement décolorée.  Cette  propriété  s’étend  aux  sels  d’alumine 
qui  sont  employés  en  teinture  pour  fixer  les  matières  colorantes 
sur  les  étoffes,  et  qui  portent  le  nom  de  mordants.  L’acétate  d’a- 
lumine est  un  des  mordants  les  plus  usités. 

11  existe  des  hydrates  d’alumine  naturels.  On  donne  le  nom 
de  gibsile  à l’hydrate  qui  a pour  formule  AP03,3H0.  Le  diaspore, 
qui  a été  trouvé  en  Sibérie,  Ylujdrargilite,  sont  aussi  des  hydra- 
tes d’alumine;  le  diaspore  a pour  propriété  caractéristique  de 
se  réduire  en  poussière  lorsqu’on  le  chauffe  fortement  au  cha- 
lumeau. 

On  peut  obtenir  de  l’hydrate  d’alumine  cristallisé  semblable 
à la  gibsile,  en  abandonnant  à elle-même,  dans  un  flacon  con- 
tenant de  l’acide  carbonique  une  dissolution  d’alumine  dans  la 
potasse  (M.  Bonsdorff). 


ALUMINATE  DE  POTASSE.  I(0,AP03. 

L’alumine  paraît  jouer  dans  quelques  circonstances  le  rôle 
d’acide;  elle  se  dissout  dans  la  potasse  et  la  soude. 

On  produit  l’aluminate  de  potasse  cristallisé  en  soumettant  à 
une  évaporation  lente  une  dissolution  d’alumine  dans  la  potasse, 
il  se  dépose  des  cristaux  blancs  grenus,  dont  la  saveur  est  sucrée 
et  la  réaction  fortement  alcaline.  L’aluminate  de  potasse  a pour 
formule  : K0,AP03  (Fremy). 


CARACTÈRES  DES  SELS  D ALUMINE 

Les  sels  d alumine  présentent  avec  les  différents  réactifs  les 
caractères  suivants  : 

Potasse.  Précipité  blanc,  gélatineux,  d’alumine  hydratée, 
soluble  dans  un  excès  de  précipitant. 

Ammoniaque.  — Précipité  d’alumine,  insoluble  ou  à peine  so- 
luble dans  un  excès  d’ammoniaque  : l’ammoniaque  ne  forme 
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pas  de  précipité  dans  les  dissolutions  très-étendues  des  sels  d’a- 
lumine. 

Carbonates  et  bicarbonates  de  potasse,  de  soude  et  d' ammoniaque. 
— Précipité  blanc  d’alumine,  insoluble  dans  un  excès  de  préci- 
pitant: ce  précipité  est  accompagné  d’un  dégagement  d'acide 
carbonique. 

(*;  Sulfate  de  potasse . — Ce  réactif  forme  dans  le  sulfate  d’alu- 
mine un  précipité  cristallin  d’alun.  Le  précipité  se  dépose  rapi- 
dement lorsqu’on  agite  la  liqueur. 

(*)  Sulfate  d' ammoniaque.  — Ce  sel  produit  dans  le  sulfate 
d’alumine  un  précipité  cristallin  d’alun  ammoniacal. 

(*)  Sulfures.  — Précipité  blanc  d’alumine,  accompagné  d’un 
dégagement  d’acide  sulfhydrique. 

O Cyanoferrure  de  potassium.  — Précipité  blanc,  qui  ne  se 
forme  qu’au  bout  d’un  certain  temps. 

Les  sels  d’alumine  ont  tous  une  réaction  acide  ; leur  saveur 
est  astringente  et  désagréable  ; calcinés  avec  une  petite  quan- 
tité d’azotate  de  cobalt,  ils  produisent  un  composé  d’une  cou- 
leur bleue  caractéristique  (bleu  Thénard).  Us  ne  sont  précipités 
de  leur  dissolution  par  aucun  acide,  pas  même  par  l’acide  hy- 
dro-fluosilicique. 


CHLORURE)  'ALUMINIUM.  Al2Cl3. 


Équiv.  = 1671,40  ou  132,03. 


Le  chlorure  d’aluminium  est  solide,  volatil,  d’une  couleur  lé- 
gèrement jaunâtre.  11  est  très-soluble  dans  1 eau  : il  répand  a 
l’air  des  fumées  blanches.  Lorsqu’on  le  met  en  contact  avec 
l’eau,  il  s’hydrate  et  se  dissout  en  faisant  entendre  un  bruit  pa- 
reil à celui  que  produit  un  fer  rouge  que  l on  plonge  dans  1 eau  , 
il  se  forme  alors  du  chlorure  d’aluminium  hydrate,  qui  peut 
cristalliser  avec  12  équivalents  d eau.  Le  chlorure  d aluminium 
est  aussi  très-soluble  dans  l’alcool. 

Le  chlorure  d'aluminium  rond  un  peu  au-dessous  de  200  et 

se  volatilise  ensuite  rapidement. 

Une  dissolution  de  chlorure  d'aluminium  se  décomposé  par 
l’évaporation  en  alumine  et  en  acide  chlorhydrique  : aussi  ne 
ncul-on  pas  obtenir  le  chlorure  d’aluminium  anhydre  en  éva- 
porant à sec  une  dissolution  d’alumine  dans  l acide  chlorhy- 

Eii  maintenant  à une  température  qui  dépasse  330°,  dans  un 
tube  fermé  aux  deux  bouts,  une  dissolution  d alumine  dans  un 
grand  excès  d’acide  chlorhydrique,  on  obtient  de  petits  cr>staux 
d'alumine  anhydre  ou  hydratée,  suivant  les  circonstances  (M.  c 

S^!èl^?orure  d’aluminium  se  combine  avcc .]ïcLd* nÆ-mère 

nue  l’hvdrogènc  phosphore  cl  le  gaz  ammoniac.  Cette  dei  mu  e 
combinaison  contient  t équivalent  de  chlorure  d aluminium  r 
3 équivalents  d’ammoniaque  (Persoz). 


SULFATE  NEUTRE  D’ALUMINE. 
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Préparation.  — On  obtient  le  chlorure  d’aluminium  hydrate 
en  dissolvant  l’alumine  dans  l’acide  chlorhydrique. 

Le  chlorure  d’aluminium  anhydre  a été  découvert  parOErs- 
ted,  qui  l’a  préparé  en  suivant  une  méthode  dont  le  principe 
avait  été  indiqué  par  Gay-Lussac  et  Thénard 

On  mélange  100  parties  d’alumine  calcinée  avec  40  parties 
de  charbon  en  poudre,  et  on  fait  de  ce  mélange  une  poudre 
homogène  au  moyen  d’un  peu  d’huile. 

On  chauffe  ce  mélange  au  rouge  vif  dans  une  cornue  de  grès 
tubulée,  le  chlore  est  amené  par  un  tube  de  porcelaine  qui 
plonge  jusqu’au  fond  de  la  cornue  ; l’alumine  est  alors  décom- 
posée, par  suite  de  l’affinité  du  chlore  pour  l’aluminium,  et  de 
celle  du  charbon  pour  l’oxygène  : 

A1203  + 3C1  + 3C  = 3CO  + A12C13. 

Le  chlorure  d’aluminium  vient  se  condenser  dans  une  cloche 
— ou  allonge  qui  fait  suite  au  col  de  la  cornue,  — pendant  que 
l’oxyde  de  carbone  se  dégage. 

Quand  on  opère  en  grand,  pour  la  préparation  de  l’alumi- 
nium, on  chauffe  le  mélange  d’alumine  et  de  charbon  dans  une 
cornue  à gaz.  % 

SULFATES  I)’aI.UM1NE. 

L’acide  sulfurique  se  combine  avec  l’alumine  en  plusieurs 
proportions,  et  forme  une  série  de  sels  dont  les  plus  importants 
sont  représentés  par  les  formules  suivantes  : 

Atï0»,3S03  — (At203,2,3S03  — (A1203)3,3S03. 


SULFATE  NEUTRE  D’ALUMINE.  AP03,3S03. 


Lquiv.  —2141,75  ou  171,34. 


Le  sulfate  d’alumine , qui  a pour  formule  3S03,AP03,  est 
considéré  comme  le  sulfate  neutre  ; il  cristallise  en  petites  la- 
mes minces,  flexibles  et  d’un  éclat  nacré  ; il  est  très-soluble  dans 
1 eau  et  a peine  soluble  dans  l’alcool.  Sa  saveur  est  sucrée  et 
astringente,  sa  réaction  est  acide  : il  contient  18  équivalents 
.au,’ . 0l?qu  011  le  chauffe,  il  fond  d’abord  dans  son  eau  de 
cristallisation  se  boursoufle  et  sedécompose  ensuite,  enlaissant 
un  résidu  d alumine.  ’ 

11  se  îenconlre  quelquefois  dans  la  nature,  principalement  en 
Amérique.  1 1 

Le  sel  se  prépare  directement  en  unissant  l’alumine  à l'acide 
sulturique;  on  1 obtient  en  tables  incolores  en  le  dissolvant  à 
ciaud  dans  1 acide  chlorhydrique  et  en  abandonnant  la  liqueur 
au  refroidissement. 

II. 
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ALUNS. 


Lorsqu  on  fait  cristalliser  le  sulfate  neutre  d’alumine  à une 
basse  température,  il  retient  27  équivalents  d’eau. 

Dans  plusieurs  applications  on  remplace  l’alun  par  le  sulfate 
d'alumine  dont  l’emploi  est  plus  économique.  Le  sulfate  d'alu- 
mine est  préparé  pour  les  besoins  de  l’industrie  en  traitant  par 
l’acide  sulfurique  des  argiles  qu’on  choisit  aussi  exemptes  de  fer 
que  possible.  11  se  forme  du  sulfate  d’alumine,  et  la  silice  reste 
insoluble  : 


A12Q3,Si03  + 3S03,H0  =A1-Q3,3S03  + 3HO  + Si03. 


ALUNS. 

Les  bases  salifiables,  qui  sont  représentées  par  les  formules 
MO  — M203,  peuvent,  en  se  combinant  avec  l’acide  sulfurique, 
former  deux  classes  de  sulfates  neutres,  qui  ont  pour  composi- 
tion générale  : S03,M0  — 3S03,M203  : 


K0,S03  - Na0,S03  — MnO.SO»  — FeO.SOS. 

A1203.3S03  — Ci-203,3S03  - MnSOMSO»  — Fe20»,3S03. 

* 

On  donne  le  nom  d 'aluns  aux  sulfates  doubles  formés  par  les 
combinaisons  d’un  sulfate  de  la  première  classe  avec  un  sulfate 
de  la  seconde;  ainsi  l’alun  d’alumine  et  de  potasse  aura  pour 
formule  (3S03,A1203),(S03, KO)  ; l’un  de  fer  et  de  potasse  sera 
(3S03,Fe203),(S03KO);  l’alun  de  potasse  et  de  chrome  sera  repré- 
senté par  (3S03,Cr203),(S03K0). 

Un  alun  ne  contient  pas  nécessairement  du  sulfate  de  potasse; 
ce  sel  peut  être  remplacé  par  un  sulfate  formé  par  une  base  à 
1 'équivalent  d’oxygène  comme  le  sulfate  de  soude  S03,NaO,  et 
même  parle  sulfate  d’ammoniaque  : ainsi  l'alun  que  l’on  nomme 
alun  ammoniacal  a pour  formule  : 

{3S03,AU03),(S03,Azn«,H0). 

Les  aluns  cristallisent  tous  en  cubes  ou  en  octaèdres. 

Tous  les  aluns  contiennent  le  même  nombre  d’équivalents 
d’eau,  qui  s’élève  à 24.  Les  aluns  à base  d'ammoniaque  font 
seuls  exception  ; ils  cristallisent  avec  2o  équivalents  d'eau 
(Pelouze).  Ce  fait  s’explique  facilement;  on  se  rappelle,  en  effet, 
que  tous  les  sels  ammoniacaux  formés  par  les  oxacides  contien- 
nent 1 équivalent  d’eau  qui  est  nécessaire  à leur  existence;  le 
sulfate  d ammoniaque  n’est  pas  SO3,  AzIP,  mais  bien  S03,AzH3,H0: 
on  comprend  alors  que  le  sulfate  d'ammoniaque  SO*,AzH8,HO, 
en  formant  des  aluns,  augmente  de  I équivalent  la  quantité 
d’eau  contenue  ordinairement  dans  cette  classe  de  sels. 


ALUN  DE  POTASSE 
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ALUN  DE  POTASSE.  (K0,S03),(Al"O3,3SO3),24H0. 

Equiv.  — 5930,73  ou  473,65. 

Ce  sel  est  blanc,  sa  saveur  est  astringente,  et  sa  réaction  est 
acide.  Sa  densité  est  représentée  par  1,7 1 . 

Sa  solubilité  augmente  rapidement  avec  la  température. 


L’alun,  exposé  à l’air,  s’effleurit  lentement.  11  peut  cristalliser 
en  octaèdres  ou  en  cubes. 

Une  dissolution  concentrée  d’alun  dans  l’eau  bouillante  laisse 
déposer  des  cristaux  octaédriques. 

L’alun  cubique  tend  surtout  à se  former  sous  l’influence^  d’un 
excès  d’alumine  et  à une  température  qui  n’excède  pas  40  à 50°. 
En  dissolvant  l’alun  octaédrique  dans  de  l’eau  à 40  ou  45°,  ajou- 
tant du  carbonate  dépotasse  jusqu’à  ce  que  le  précipité  cesse  de 
se  dissoudre  en  totalité,  et  faisant  cristalliser  a une  douce  cha- 
leur la  liqueur  filtrée,  on  obtient  de  l’alun  cubique  exempt  de 
fer  et  aussi  pur  que  celui  qu’on  retire  de  l’alunite. 

L’alun  cubique  paraît  avoir  la  même  composition  que  l’alun 
octaédrique,  et  lorsqu’on  le  dissout  dans  l’eau  froide,  on  obtient 
par  évaporation  spontanée  des  cristaux  d’alun  octaédrique.  Sou- 
vent ces  deux  formes  se  combinent,  et  les  faces  du  cube  rempla- 
cent les  angles  solides  de  l’octaèdre. 

L’alun  soumis  à l’action  de  la  chaleur  entre  en  fusion  à la  tem- 
pérature de  92°;  refroidi  dans  cet  état,  il  conserve  sa  transpa- 
rence : on  le  nomme  alors  alun  de  roche.  A une  température  plus 
élevée,  il  perd  de  l’eau,  se  boursoufle  beaucoup  et  forme  une 
espèce  de  champignon  volumineux  et  opaque,  employé  en  mé- 
decine comme  caustique,  sous  le  nom  d’alun  calciné. 

Si  l’on  chauffe  l’alun  à une  température  rouge,  on  le  décom- 
pose complètement;  le  résidu  de  cette  décomposition  est  un  mé- 
lange d alumine  et  de  sulfate  de  potasse.  A une  chaleur  très- 
intense,  le  sulfate  de  potasse  est  lui-même  décomposé  par  l’alu- 
mine, et  le  résidu  est  formé  alors  d’alumine  et  de  potasse. 

Un  mélange  d’alun  et  de  charbon  donne,  par  la  calcination, 
un  pyrophore  dont  nous  avons  parlé  en  traitant  du  sulfure  de 
potasse. 

La  polasse  et  la  soude  déterminent  dans  les  dissolutions  d’a- 
lun un  précipité  d’alumine  gélatineuse,  qui  se  redissout  dans 
• un  excès  d’alcali  en  formant  un  aluminate  soluble. 

L’ammoniaque  y produit  un  précipité  insoluble  dans  un  excès 
de  réactif. 


1 00  p.  (l’eau  à 0°  dissolvent 


— à 10  — 

— à 30  — 

— à 60  — 

— à 70  — 


— à 100  - 


3,29  parties  d’aluu. 
9,52  — 

22,00  — 

31.00  — 

90.00  — 

357,00  — 


(M.  Poggiale.) 
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ALUN  DE  TOTASSE. 


■•réparation.  — Il  existe  à Pouzzoles,  près  de  Naples,  une 
roche  qui  contient  de  l’alun  tout  formé  ; on  la  pulvérise  et  on  la 
soumet  à l’action  de  l’eau  : les  liqueurs  laissent  déposer  par 
l’évaporation  des  cristaux  octaédriques  d’alun. 

On  trouve  encore  en  Italie,  à la  Tolfa,  près  de  Civita-Veechia, 
une  roche  qui  porte  le  nom  de  pierre  d'alun  ou  alunite  et  qu’on 
peut  regarder  comme  de  l'alun  ordinaire,  combiné  avec  un  ex- 
cès d’alumine  hydratée.  Lorsqu’on  soumet  cette  pierre  aune  lé- 
gère calcination,  on  déshydrate  environ  les  deux  tiers  de  l’alu- 
mine qu’elle  contient,  et  l’on  rend  cet  excès  de  base  insoluble 
dans  l’eau.  La  chaleur  doit  être  ménagée,  car  une  tempéra- 
ture trop  élevée  décomposerait  complètement  l’alun. 

Le  résidu  repris  par  l’eau  donne  de  l’alun  qui  est  connu  sous 
le  nom  à’ alun  de  Rome.  Ce  produit  est  coloré  en  rose  pâle  par 
une  petite  quantité  de  sesqui-oxyde  de  fer  qui,  étant  insoluble, 
ne  nuit  pas  dans  les  opérations  de  teinture. 

La  plus  grande  partie  de  l’alun  que  l’on  consomme  en  France, 
en  Allemagne  et  en  Angleterre,  s’extrait  d’un  schiste  alumi- 
neux contenant  du  sulfure  de  fer  et  des  matières  bitumineuses; 
le  sulfure  de  fer  exposé  à l’air  se  transforme  en  sulfate  de  fer 
et  en  acide  sulfurique,  comme  l’exprime  l’équation  suivante  : 

FeS2  + 07  = S03,Fe0  + SO3. 


Cette  oxydation,  se  produisant  en  présence  des  schistes  qui 
contiennent  de  l’alumine,  donne  naissance  à des  mélanges  de 
sulfate  de  fer  et  de  sulfate  d’alumine  : 

3FeS-  + A1!03  + O31  = 3(S03,Fe0)  + 3S03,Al303. 

On  reprend  la  masse  par  l’eau  et  l’on  évapore  les  liqueurs  ; le 
sulfate  de  fer  se  dépose  encristaux  que  l’on  enlève,  tandis  que  le 
sulfate  d’alumine  reste  dans  les  eaux  mères  : on  ajoute  alors  un 
sel  de  potasse  qui  détermine  la  précipitation  de  l’alun  ; cette 
opération  porte  le  nom  de  brevetage  des  liqueurs.  L alun  est  en- 
suite puritié  par  cristallisation.  _ . 

On  fabrique  aussi  de  grandes  quantités  de  sulfate  d alumine 
et  d’alun  en  traitant  par  l’acide  sulfurique  1 argile  préalable- 
ment  calcinée.  Cetlc  calcination  a pour  but  de  peioxjdei  le  fei 
qui  se  trouve  dans  l'argile  et  de  le  rendre  moins  soluble  dans 

l’acide  sulfurique.  

Le  sulfate  d’alumine  ainsi  obtenu  et  précipité  par  le  sulfate 
de  potasse,  il  se  forme  de  l’alun  brut  que  1 on  purifie  par  la 
même  méthode  que  l’alun  produit  avec  les  schistes  alumineux. 


l'saçrs.  — L’alun  est  employé  dans  la  fabrication  des  loiles 
peintes  comme  mordant,  dans  la  préparation  des  peaux  de  mou- 
ton, le  collage  du  papier,  la  clarification  des  liquides,  la  tabn- 


cation  des  laques,  etc. 

L’alun  que  I on  dest 
evanoferruro  de  potassium , 


lion  cigs  vit.  r . 

L’alun  que  l’on  destine  à la  teinture  peut  être  essayé  avec  le 
- H • ■ • si  ce  sel  est  pur,  sa  dissolution  ne 
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KAOLTN.  — TERRE  A PORCELAINE. 

doit  pas  donner  de  précipité  bleu  quand  on  le  traite  par  le 
cyanoferrure  de  potassium. 

alun  d'ammoniaque.  (AzH3,H0,S03),  A1203,3S03),24H0. 

Équiv.  = 3,606,  80  ou  463,  34. 

On  obtient  directement  l’alun  ammoniacal  en  unissant  le  sul- 
fate d’ammoniaque  au  sulfate  d’alumine  ; ce  sel  cristallise 
en  octaèdres  comme  l’alun  de  potasse,  avec  lequel  il  est  iso- 
morphe. 

Lorsqu’on  le  calcine,  il  laisse  un  résidu  d’alumine  parfaite- 
ment pure  (Gay-Lussaç). 

Les  propriétés  générales,  la  solubilité  et  les  usages  de  l’alun 
d’ammoniaque  sont  les  mêmes  que  ceux  de  l’alun  à base  de 
potasse.  On  le  distingue  de  ce  dernier  sel  par  le  dégagement 
d’ammoniaque  qu’il  produit  lorsqu’on  le  môle  avec  une  base 
alcaline,  et  qu’on  chauffe  le  mélange. 


(*)  FELDSPATH. 

Les  minéralogistes  comprennent  sous  la  dénomination  géné- 
rale de  feldspath  des  minéraux  qui  sont  uniquement  composés 
desilice,  d’alumineet  de  protoxydes,  au’nombre  de  cinq,  savoir: 
la  potasse,  la  soude,  la  litbine,  la  chaux  et  la  magnésie. 

L’orthose,  que  l’on  nomme  ordinairement  feldspath,  pétunzé, 
adulaire,  ortlwclase,  a pour  formule  : (Si03,K0),  (3Si03,Al203)  ; elle 
cristallise  en  prismes  rhomboïdaux  obliques  : sa  densité  est  2,6, 
elle  raye  le  verre,  elle  entre  en  fusion  au  feu  du  four  à porce- 
laine, et  donne  un  verre  qui  est  toujours  laiteux. 

L’orthose  est  employée  pour  fabriquer  la  porcelaine  dont  elle 
forme  la  couverte  : elle  est  rarement  pure,  et  se  trouve  ordi- 
nairement mélée  à du  quartz. 

11  existe  d’autres  feldspaths  dans  lesquels  la  potasse  est  rem- 
placée, en  partie  ou  en  totalité,  par  la  soude,  la  chaux,  la  ma- 
gnésie. 


(*)  KAOLIN.  — TERRE  A PORCELAINE. 

Les  kaolins,  à l’état  brut,  sont  des  minéraux  friables,  souvent 
très-blancs,  qui  donnent  avec  l’eau  une  pâle  courte. 

Ils  sont  en  général  formés  de  grains  de  quartz  ou  de  sable,  de 
petits  fragments  de  silicates  à diverses  bases,  et  d’une  argile 
blanche  <jui  en  forme  la  partie  essentielle  (argile  kaolinique). 

Lorsqu  on  enlève  aux  kaolins,  par  des  lavages,  les  substances 
étrangères  qu’ils  contiennent,  on  obtient  une  argile  présentant 
une  composition  constante,  qui  peut  être  représentée  par  la 
formule  Si03,AP03,2H0  (MM.  Brongniart  et  Malaguti). 

10. 
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ARGILES. 


Les  kaolins  proviennent  de  la  décomposition  des  roches 
feldspathiques  qui  se  sont  transformées  lentement  en  silicates  de 
potasse  solubles  dans  l’eau,  et  en  silicate  d’alumine  basique  qui 
constitue  le  kaolin  (A.  Brongniart). 

Il  existe  en  France,  dans  les  environs  de  Saint-Yrieix,  près 
Limoges,  un  gîte  de  kaolin,  qui  alimente  un  grand  nombre  de 
manufactures  de  porcelaine. 


v argiles  . 

On  donne  le  nom  d’argiles  à des  substances  alumineuses  émi- 
nemment plastiques  lorsqu’elles  sont  imbibées  d’eau. 

Les  argiles  se  trouvent  en  général  à la  base  des  formations 
sédimentaires,  entre  le  grès  et  les  calcaires. 

Les  argiles  étant  débarrassées  par  des  lavages  des  substances 
étrangères  qu’elles  contiennent,  peuvent  être  représentées  par 
un  silicate  d’alumine  de  composition  très-variable,  renfermant 
18  à 39  pour  100  d’alumine,  46  à 67  pour  100  de  silice,  et  6 à 19 
pour  100  d’eau. 

Les  argiles  sont  d’ordinaire  mélangées  de  matières  étrangères, 
telles  que  des  débris  de  roches  feldspathiques,  de  quartz,  des 
pyrites,  du  carbonate  de  chaux,  des  traces  de  substances  orga- 
niques, de  la  silice  libre,  etc. 

La  proportion  de  potasse  contenue  dans  les  argiles  peut  s’éle- 
ver jusqu’à  4 pour  100  (M.  Mitscherlich). 

L’argile  semble  d’abord  ne  pas  se  mêler  avec  l’eau  ; mais  elle 
se  délaye  ensuite  et  forme  une  pâte  liante  cl  ductile;  cette  pro- 
priété fait  employer  l’argile  dans  la  confection  des  poteries. 
Soumise  à la  calcination,  elle  perd  son  eau,  se  fendille,  éprouve 
un  retrait  considérable,  et  devient  assez  dure  pour  faire  feu  au 
briquet. 

Si  l’argile  était  entièrement  pure,  elle  serait  infusible  aux 
températures  les  plus  élevées  de  nos  fourneaux;  mais  la  chaux, 
la  potasse  et  l'oxyde  de  fer  qu’elle  contient  toujours,  lui  donnent 
de  la  fusibilité. 

Les  acides  azotique  et  chlorhydrique  dissolvent  l’alumine  des 
argiles;  mais  ils  agissent  asscz’lentement  : l’acide  sulfurique, 
au  contraire,  attaque  rapidement  les  argiles. 

Quand  une  argile  a été  soumise  à l’action  d'un  acide  qui  lui  a 
enlevé  une  certaine  quantité  d’alumine,  et  qu'on  la  traite  en- 
suite par  une  dissolution  étendue  de  potasse,  on  enlève  une 
quantité  de  silice  proportionnelle  à celle  de  l’alumine  qui  a été 
dissoute.  L’argile  se  comporte  donc  ici  comme  un  véritable  sili- 
cate d’alumine. 

Les  dissolutions  alcalines  très-étendues  sont  sans  action  sui 
les  argiles;  mais  les  alcalis  calcinés  avec  les  argiles  donnent 
naissance  à des  silicates  et  à des  aluminates  alcalins,  solubles 
dans  les  acides. 


GLUCINIUM. 
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MARNES. 

Les  marnes  sont  des  matières  terreuses,  essentiellement  com- 
posées d’argile,  de  carbonate  de  chaux  et  de  silice,  dans  des  pro- 
portions très-variables.  Elles  sont  employées  dans  la  fabrication 
des  faïences  et  des  terres  cuites.  Elles  font  effervescence  avec 
les  acides,  donnent  avec  l’eau  une  pfite  courte,  et  sont  plus  ou 
moins  fusibles. 

On  les  distingue  en  mornes  argileuses,  marnes  calcaires,  marnes 
limoneuses. 

Les  marnes  ayant  la  propriété  de  se  déliter  à l’air,  servent 
dans  l’agriculture  pour  diviser  les  terres  trop  argileuses;  elles 
fournissent  en  outre  à la  terre  l’élément  calcaire  utile  à la  végé- 
tation. 

(*)  OCRES. 

On  donne  le  nom  à’ ocres  à des  argiles  fortement  colorées  par 
de  l’hydrate  de  peroxyde  de  fer  : l’ocre  rouge  n’est  autre  chose 
que  de  l’ocre  jaune  calcinée  ; on  rencontre  cependant  quelque- 
fois des  ocres  rouges  naturelles. 

La  composition  des  ocres  est  très-variable  : les  ocres  de  Saint- 
Georges,  de  Saint-Amand,  contiennent  de  23  à 20  pour  1 00 
d’oxyde  de  fer  (M.  Berlhier). 

La  terre  d'ombre  est  un  hydrate  de  peroxyde  de  fer,  mélangé  à 
des  proportions  variables  d’argile  et  d’hydrate  de  peroxyde  ou 
de  sesqui-oxyde  de  manganèse'. 

Les  différentes  espèces  d’ocres  sont  employées  comme  cou- 
leurs. 


(*)  TERRE  A FOULON. 

On  emploie  dans  le  dégraissage  des  laines  et  des  draps,  une 
argile  qui  porte  le  nom  de  tene  à foulon  ; avant  d’ôtre  appli- 
quée à cet  usage,  la  terre  à foulon  est  soumise  à un  lavage, 
qm  la  débarrasse  des  cailloux  qu’elle  contient  ordinairement. 

En  mettant  de  la  terre  à foulon  sur  un  drap  graissé  que  l’on 
passe  ensuite  au  cylindre,  l’argile  absorbe  par  capillarité  loule 
la  matière  grasse  du  drap. 


GLUCINIUM.  Gl. 

Equiv.=  87,12  ou  0,96. 

Le  glucinium  a été  isolé  pour  la  première  fois  en  1827  par 
\N  œhler  qui  l’obtint  en  décomposant  le  chlorure  de  glucinium 
par  le  potassium.  L’étude  de  ce  métal  a été  reprise  en  1856  par 
M.  II.  Debray. 
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OXYDE  DE  GLUCINIUM. 


Le  glucinium  est  un  métal  blanc,  sa  densité  est  de  2,1,  son 
point  de  fusion  est  inférieur  à celui  de  l’argent.  11  ne  décom- 
pose pas  l’eau  à la  température  de  l’ébullition;  il  ne  la  décom- 
pose même  pas  au  rouge  blanc. 

L’acide  chlorhydrique  le  dissout  facilement.  L’acide  sulfuri- 
que, étendu  ou  concentré,  agit  delà  même  manière  que  l’acide 
chlorhydrique.  Le  glucinium  forme  avec  l’oxvgène  une  seule 
combinaison. 


OXYDE  DE  GLUCINIUM  (GLUCINE).  GPO3. 

La  glucine  a été  découverte  par  Vauquelin  en  1797.  C’est  une 
poudre  blanche,  légère,  sans  odeur  ni  saveur.  Elle  est  infusi-  ’ 
ble  aux  plus  hautes  températures.  Sa  densité  est  de  3,0. 

La  glucine  est  retirée  en  général  de  l’émeraude  de  Limoges, 
qui  doit  être  considérée  comme  un  silicate  basique  double  de 
glucine  et  d’alumine  (GP03,Si03),  (AP03,Si03),  et  qui  contient  en 
outre  de  la  chaux,  du  chrome  et  du  fer. 

Le  chlorure  de  glucinium  (GPC13)  ressemble  beaucoup  au  chlo- 
rure d’aluminium  et  s’obtient  par  un  procédé  tout  semblable. 

11  est  blanc,  déliquescent,  fusible  et  volatil.  Sa  dissolution 
aqueuse  se  décompose  par  l’évaporation,  de  l’acide  chlorhydri- 
que se  dégage,  et  l’on  obtient  pour  résidu  de  la  glucine. 

Le  sulfate  de  glucine  (GP03,3S03)  est  blanc,  il  cristallise  en  gros 
octaèdres  qui  dérivent  du  prisme  droit  à base  carrée.  11  s’eftleu- 
rit  dans  un  air  sec  et  chaud.  L’eau  en  dissout  son  propre  poids 
à la  température  de  14°.  L’eau  bouillante  peut  en  dissoudre  une 
proportion  illimitée. 

Le  carbonate  de  glucine  est  soluble  dans  le  carbonate  d’ammo- 
niaque. Lorsqu’on  fait  bouillir  cette  dissolution,  il  se  dégage  d’a- 
bord du  carbonate  d’ammoniaque,  puis  la  liqueur  se  trouble, 
et  il  se  dépose  un  carbonate  de  glucine  dont  la  composition  est  : 
GP03,3(C0*),1SH0. 

Les  sels  de  glucine  ont  une  saveur  douce  et  astringente.  Ils 
sont  précipités  en  blanc  par  la  potasse,  la  soude  cl  les  carbonates 
alcalins;  le  précipité  est  soluble  dans  un  excès  de  ces  réactifs. 

La  propriété  caractéristique  des  sels  de  glucine  est  de  former 
avec  l’ammoniaque  un  précipité  blanc,  gélatineux,  soluble 
dans  un  Sxcès  de  carbonate  d ammoniaque;  ils  peuvent  ainsi 
être  distingués  des  sels  d’alumine  qui  donnent  avec  le  carbo- 
nate d’ammoniaque  un  précipité  insoluble  dans  un  excès  de 
réactif. 


A la  suite  des  métaux  alcalins  et  terreux,  ei  avant  de  com- 
mencer l'histoire  des  autres  métaux,  nous  croyons  devoir  placer 
quelques  notions  générales  sur  des  industries  fort  importantes, 
telles  que  la  fabrication  du  verre,  des  poteries,  la  préparation 
des  mortiers  et  des  ciments,  qui  sont  fondées  sur  les  propriétés 
des  silicates  alcalins  et  terreux. 


VERRE. 
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VERRE. 

On  donne  le  nom  d e verre  à une  substance  fusible  à une  tem- 
pérature élevée,  cassante,  dure,  transparente,  insoluble  dans 
l’eau,  formée  par  la  combinaison  du  silicate  de  potasse  ou  du 
silicate  de  soude  avec  un  ou  plusieurs  des  silicates  de  chaux,  de 
magnésie,  de  baryte,  d’alumine,  de  fer,  de  zinc. 

Le  silicate  de  potasse  combiné  avec  le  silicate  de  plomb  donno 
une  espèce  de  verre  qu’on  appelle  cristal. 

Propriétés  générales  «lu  verre.  — Tous  les  verres  subis- 
sent une  fusion  complète  sous  l’influence  de  la  chaleur;  la  na- 
ture et  la  proportion  des  bases  qu’ils  contiennent  exercent  une 
grande  influence  sur  leur  fusibilité  ; on  peut  dire  d’une  manière 
générale  que  la  potasse,  la  soude,  les  oxydes  de  fer  et  de  plomb 
augmentent  la  fusibilité  du  verre,  tandis  que  l’alumine  et  la 
chaux  la  diminuent.  Les  verres  à base  de  soude  sont  plus  fusi- 
bles que  ceux  à base  de  potasse. 

L’addition  d’une  petite  quantité  d’acide  borique  augmente 
beaucoup  la  fusibilité  des  verres.  MM.  Maëz  et  Clémandot  ont 
profité  de  cette  propriété  pour  préparer  différents  borosiliccites, 
entre  autres  le  borosilicate  de  zinc,  qui  présentent  des  qualités 
importantes  pour  la  vitrification. 

l.e  verre  est  élastique  et  sonore. 

Les  verres  à plusieurs  bases  éprouvent,  lorsqu’on  les  chauffe 
dans  certaines  circonstances,  une  altération  qui  porte  le  nom 
de  dévitrification. 

La  dévitrification  des  verres  a lieu  lorsqu’on  les  fond  et  qu'on 
les  laisse  refroidir  très-lentement,  ou  bien  quand  on  les  chauffe 
au  point  de  les  ramollir,  qu’on  les  maintient  longtemps  à cet 
état  de  demi-fusion,  et  qu’on  les  soumet  ensuite  à un  refroidis- 
sement gradué. 

Le  verre  dévitrifié  est  très-dur,  fibreux,  opaque,  moins  fusible 
que  le  verre  transparent,  et  meilleur  conducteur  de  l’électricité 
et  de  la  chaleur. 

Cette  altération  du  verre  a été  observée  pour  la  première 
fois  par  Réaumur,  et  étudiée  ensuite  par  MM.  Dartigues,  Darcet, 
Dumas  : elle  est  due  à une  cristallisation  de  silicates  à propor- 
tions définies,  qui  sont  intusibles  au  degré  de  chaleur  qui  a suffi 
pour  fondre  ou  ramollir  le  verre. 

La  production  de  silicates  peu  fusibles  et  cristall isables  pro- 
vient de  la  volatilisation  d une  partie  de  la  base  alcaline  qui  se 
trouve  dans  le  verre,  ou  d une  simple  séparation  entre  les  sili- 
cates qui  constituent  le  verre. 

Les  analyses  suivantes  démontrent  en  effet  que  la  partie 
transparente  d un  verre  dévitrifié  contient  moins  de  silice  et 
plus  de  soude  que  la  partie  dévitrifiée  : 
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PORTION 

TRANSPARENTE. 

PORTION  CRISTALLISÉE. 

Silice 

Alumine 

Chaux 

Soude 

Soude 

100  0 

(M.  Dumas.) 

Le  verre  dévitrifié  possède  la  dureté  du  grès  et  souvent  la 
blancheur  de  la  porcelaine  ; il  fait  feu  au  briquet,  et  supporte 
beaucoup  plus  facilement  que  le  verre  les  changements  de  tem- 
pérature. Réaumur  avait  observé  que  le  verre  dévitrifié  présente 
jusqu’à  un  certain  point  l’aspect  et  l’infusibilité  de  la  porcelaine: 
aussi  le  désigne-t-on  quelquefois  sous  le  nom  de  porcelaine  de 
Réaumur.  La  dévitrification  du  verre,  et  principalement  des  ver- 
res très-calcaires,  se  fait  d’une  manière  facile  en  les  chauffant 
fortement  dans  du  sable  qui  empêche  les  pièces  de  se  déformer 
et  qui  absorbe  la  portion  d’alcali  qui  se  volatilise. 

Les  verres  les  plus  propres  à la  dévitrification  sont  ceux  qui 
contiennent  le  plus  d’alumine;  viennent  ensuite  les  verres  char- 
gés de  chaux.  Les  verres  à base  de  potasse  et  d'oxyde  de  plomb 
se  dévitrifient  difficilement. 

Les  scories  des  hauts  fourneaux  peuvent  subir  aussi  la  dévi- 
trification. 

Le  verre,  chauffé  au  point  de  se  ramollir  et  refroidi  brusque- 
ment, devient  très-cassant;  lorsqu’il  a été  soumis  à un  refroi- 
dissement très-lent,  il  peut  résister,  au  contraire,  sans  se  casser, 
à des  changements  de  température  assez  brusques.  Le  verre  que 
l’on  refroidit  subitement  éprouve  une  espèce  de  trempe  et  se 
trouve  dans  un  état  physique  particulier.  En  faisant  tomber  des 
gouttes  de  verre  fondu  dans  de  l’eau  froide,  on  les  trempe  et  l'on 
obtient  de  petites  masses  ovoïdes  terminées  en  pointe,  qui  por- 
tent le  nom  de  larmes  bataviques.  La  masse  vitreuse  est  alors  dans 
un  équilibre  forcé,  qui  est  maintenu  par  la  solidarité  des  molé- 
cules formant  la  surface  et  qui  se  détruit  lorsqu'on  produit  une 
solution  de  continuité  dans  l’enveloppe  ou  qu'on  en  retranche 
une  partie;  aussi  les  larmes  bataviques  se  réduisent-elles  im- 
médiatement en  poussière  avec  une  légère  détonation,  quand  on 
en  casse  la  pointe. 

Lin  cfi'ct  de  ce  genre  se  produit  avec  un  objet  de  verre  que 
l’on  appelle  fiole  philosophique. 

La  fiole  philosophique  est  une  espèce  de  tube  court  et  épais, 
fermé  par  un  bout  ; ce  tube  a été  obtenu  en  refroidissant  subite- 
ment une  certaine  quantité  de  verre  que  l’ouvrier  verrier  prend 
à l’extrémité  de  sa  canne  pour  juger  de  l’état  de  la  matière  qui 
se  trouve  dans  le  creuset.  Les  couches  intérieures  du  tube  ont 
éprouvé  un  refroidissement  lent  et  les  couches  extérieures  ont 
été  soumises  à un  refroidissement  rapide  ; le  verre  s’y  trouve 
donc  dans  un  état  d’équilibre  forcé,  comme  dans  les  larmes  ba- 
taviques : aussi  le  moindre  choc  appliqué  à l’intérieur  du  tube, 
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une  bille  par  exemple,  qu’on  y laisse  tomber,  suffit  pour  déter- 
miner la  rupture  de  la  fiole  philosophique. 

Des  phénomènes  du  même  genre  se  produisent  dans  les  objets 
de  verre  épais  qui  sont  livrés  au  commerce  sans  avoir  été  refroi- 
dis lentement. 

On  doit  donc,  pour  éviter  les  effets  de  la  trempe,  soumettre  le 
verre  à un  refroidissement  très-lent  qui  porte  le  nom  de  recuit. 
Le  recuit  se  pratique  soit  dans  un  four  dont  la  température  s’a- 
baisse peu  à peu,  soit  dans  de  longues  galeries  chauffées  sous  un 
seul  point  et  dans  lesquelles  on  fait  circuler  lentement  les  objets 
de  verre  placés  dans  des  caisses  de  tôle  portées  par  une  chaîne 
sans  fin.  On  enfourne  le  verre  à recuire  par  une  des  extrémités 
de  la  galerie,  et  par  l’autre  on  retire  le  verre  recuit. 

Le  verre  qui  n’apas  été  recuit  se  laisse  couper  très-facilement 
lorsqu’on  lui  fait  éprouver  un  changement  de  température  un 
peu  brusque.  Les  ouvriers  se  servent  de  cette  propriété  pour 
détacher  de  leur  canne  ou  pour  couper  les  objets  qu’ils  façon- 
nent. Lorsque  le  verre  a été  recuit,  on  le  coupe  avec  un  dia- 
mant a arêtes  curvilignes. 

Le  verre,  en  passant  de  l’état  liquide  à l’état  solide,  reste  pen- 
dant longtemps  à Y état  pâteux.  F 


Verre  de  Bohême 

Crown 

Glaces  de  Saint-Gobain 

Verres  à ritres 

Verre  à bouteilles 

Cristal 

Flint-glass 


2,396 

2.487 

2.488 
2,642 
2,732 
3,255 
3,600 


lures  alcalins  ou  terreux  colorent  direc- 
verre  pur,  soit  les  verres  du  commerce. 
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4°  La  couleur  que  prend  le  verre  sous  l’influence  des  métal- 
. loïdes  est  due  à une  seule  et  môme  cause  consistant  dans  leur 
faculté  réduclive. 

Les  corps  désoxydants  agissent,  sous  l’influence  de  la  chaleur, 
sur  les  verres  qui  contiennent  des  oxydes  de  fer,  de  manganèse, 
de  cuivre,  et  surtout  de  plomb.  Dans*  ce  cas,  l’oxyde  est  réduit 
et  le  verre  prend  une  teinte  noire  due  au  métal  très-divisé  qui 
reste  dans  la  masse.  Ce  phénomène  se  manifeste  surtout  lors- 
qu'on chauffe  du  cristal  dans  un  courant  d’hydrogène  ou  sim- 


plement à la  lampe  d’émailleur  : aussi  le  cristal  est-il  fabriqué 
dans  des  creusets  couverts  ( fig . lOo)  : l’ouverture  du  creuset  par 
laquelle  l’ouvrier  prend  le  cristal  est  placée  en  face  de  l'ou- 
vreau du  four,  et  de  cette  façon  le  cristal  fondu  dans  des  pots 
qui  ressemblent  à une  cornue  à large  col,  n’est  jamais  exposé  à 
l’influence  des  gaz  réducteurs. 

Les  verres  bien  fabriqués  sont  considérés  comme  insolubles 
dans  l’eau;  toutefois  l’eau  agit  sur  eux  à la  longue  et  tend  à les 
décomposer  en  silicate  alcalin  soluble  et  en  silicate  terreux  in- 
soluble. 

Le  verre  réduit  en  poudre  très-fine  est  facilement  attaque  par 
l’eau  (M.  Pelouze). 

Les  vitres  des  anciennes  maisons  présentent  extérieurement 
une  surface  dépolie  et  irisée,  dont  la  formation  doit  être  attri- 
buée à l'action  de  l’eau  sur  le  verre. 

Certains  verres,  tels  que  le  crown,  le  verre  à glace,  sont  sou- 
vent assez  hygrométriques  pour  se  recouvrir  d’une  couche  d’eau, 
lorsqu’on  les  expose  à l’air  humide. 

Les  alcalis  en  excès,  chauffés  avec  du  verre,  forment  des  sili- 
cates alcalins  basiques  facilement  attaquables  par  les  acides. 

Lorsqu’on  conserve  de  l’eau  de  baryte  ou  de  l'eau  de  chaux 
dans  des  flacons  faits  avec  des  verres  contenant  de  l’oxyde 
de  plomb,  le  verre  est  attaqué  ; il  se  forme  une  combinaison 
soluble  d’oxyde  de  plomb  avec  la  baryte  ou  la  chaux,  dont 
on  constate  la  présence  au  moyen  de  l’acide  sulfhydrique  qui 
forme  dans  la  liqueur  un  précipité  noir  de  sulfure  de  plomb 

(M.  Chcvreul).  , .. 

Les  acides  peuvent  agir  à la  longue  sur  tous  les  verres,  ils 
tendent  à s’emparer  des  bases  et  à éliminer  la  silice.  On  constate 
cette  action  en  laissant  séjourner  pendant  plusieurs  années  de 
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l’acicle  sulfurique  dans  une  bouteille  ordinaire  : cet  acide  forme 
des  sulfates  avec  les  bases  du  verre,  et  finit  quelquefois  par  per- 
cer la  bouteille. 

Le  verre  à bouteilles  trop  chargé  d’alumine  est  attaqué  très- 
facilement  par  les  acides,  et  souvent  même  par  le  bilartrate  de 
potasse  contenu  dans  lés  vins. 

L’acide  fluorhydrique  attaque  tous  les  verres  et  produit  avec 
la  silice  du  fluorure  de  silicium  gazeux. 


COMPOSITION  DU  VERRE. 

Le  verre  prend  des  noms  différents  suivant  la  nature  des 
bases  qui  entrent  dans  sa  composition. 

Cette  différence  dans  la  composition  et  les  propriétés  des 
verres,  les  divise  naturellement  en  deux  groupes  : les  verres 
ordinaires  et  le  cristal. 

Verres  ordinaires.  — On  peut  distinguer  quatre  espèces  de 
verres  ordinaires. 

1°  Verre  à vitres.  — Silicate  de  soude  et  de  chaux. 

On  emploie  dans  cette  fabrication  les  doses  suivantes  : 


Sable 100 

Sulfate  de  soude 44 

Charbon  en  poudre 9 

Chaux  éteinte 6 

Rognures  de  verre 20  à 100 


2°  et  3°  Verre  de  Bohême.  — Croiun-glass.  — Silicate  de  potasse 
et  de  chaux..  r 

D’après  M.  Péligot  la  composition  du  verre  de  Bohême  est 
la  suivante  : 


Quartz  pulvérisé jqo 

Chaux  éteinte ’ ’ ' j-j 

Carbonate  de  potasse . . . . 32 

Oxyde  de  manganèse t 

Arsenic  blanc q 


Débris  de  verre  le  tiers  ou  la  moitié  de  la  composition, 
et  \Jtlve.ab°Utei{ 6S'  ~ Slllcate  de  soud£b  de  chaux,  d’alumine 
Voici  sa  composition  : 


Sable  jaune 

Soude  de  varech 

Charrées 

Cendres  neuves. 

Argile  jaune 

Caicin 


100 

30  à 4 0 

160  à no 

30  à 40 
80  à 100 
100 


de  remsVtaedf  pfombl  °"  peut  llislin8““  <I“”lre  <*pè< 
cn'roSarn'cSmbie'r  SiliC1‘C  d°  P°lass0  “ 1,0  plomb  0blci 


II. 
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Sable  fin 300 

Miniuni 200 

Carbonate  de  potasse 100  * 


2°  Flint-qlas s.  — Silicate  de  potasse  et  de  plomb,  plus  riche 
en  oxyde  de  plomb  que  le  cristal. 

3°  Strass.  — Silicate  de  potasse  et  de  plomb,  encore  plus 
riche  en  oxyde  de  plomb  que  le  flint-glass. 

4°  Émail.  — Silicate,  stannate  ou  antimoniate  de  potasse  ou 
de  soude  et  de  plomb. 


FABRICATION  DU  VERRE. 

Les  matières  qui  entrent  dans  la  fabrication  du  verre  sont 
ordinairement  la  silice,  les  carbonates  de  soude  ou  de  potasse, 
le  sulfate  de  soude,  le  carbonate  de  chaux  et  le  minium.  On  a 
proposé  aussi  l’emploi  du  sulfate  de  baryte,  des  laves  volcani- 
ques et  du  feldspath. 

La  silice  décompose,  sous  l’influence  de  la  chaleur,  les  carbo- 
nates alcalins  et  calcaires,  et  forme  avec  leurs  bases  des  silica- 
tes doubles  fusibles. 

Le  carbonate  de  soude  peut  être  remplacé  dans  la  fabrication 
du  verre  par  le  sulfate  de  soude,  qui  est  d'un  prix  moins  élevé. 
Le  sulfate  de  soude,  ne  pouvant  être  décomposé  par  la  silice  qu’à 
une  température  <jui  déterminerait  promptement  l’altération 
du  creuset,  on  mélangé  le  sulfate  de  soude  avec  une  certaine 
quantité  de  charbon  qui  s’empare  d’une  partie  de  l’oxygène  de 
l’acide  sulfurique,  et  facilite  la  formation  du  silicate  de  soude. 
Un  emploie  en  général  1 partie  de  charbon  pour  17  parties  de 
sulfate  de  soude  (Pelouze). 

La  forme  des  fours  employés  pour  la  fabrication  du  verre  est 
assez  variable;  nous  donnons  dans  la  figure  106  le  dessin  d’un 


four  qui  sert  à fabriquer  le  verre  à vitres,  d représente  la  grille 
sur  laquelle  est  placé  le  combustible.  La  matière  est  introduite 
dans  les  creusets  ou  pots  de  terre  réfractaire  a,  a : c et  b repré- 
sentent des  fours  latéraux,  appelés  arches,  dans  lesquels  la  ma- 
tière est  exposée  à une  calcination  préalable  appelée  fritte  : les 
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creusets  sont  en  outre  chaudes  dans  ces  arches  en  b avant  d’être 
introduits  dans  le  four  principal. 

La  plupart  des  objets  de  verre  sont  façonnés  par  voie  de  souf- 
flage. L’ouvrier  prend  dans  le  creuset  une  masse  de  verre  fondu 
à l’aide  d’une  canne  (tube  de  fer  semblable  à un  canon  de  fu- 
sil}. Il  souffle  dans  cette  canne  de  manière  à dilater  la  masse  de 
verre  qui  Teste  à l’état  pâteux;  en  imprimant  à la  canne  diffé- 
rents mouvements  et  en  s’aidant  de  quelques  outils  fort  simples, 
il  donne  au  verre  toutes  les  formes  possibles. 

Pour  obtenir  le  verre  en  feuilles,  ou  verre  à vitres,  on  souffle 
d’abord  un  manchon  cylindrique,  qui  est  ensuite  fendu  suivant 
son  arête  et  étendu  sur  la  sole  d’un  four. 

Les  glaces  sont  fabriquées  par  un  procédé  tout  différent.  On 
coule  le  verre  fondu  sur.  une  table  de  bronze  en  même  temps 
qu'on  l’étale  avec  un  rouleau.  Les  glaces  sont  ensuite  soumises 
au  polissage. 


Les  substances  que  l’on  emploie  pour  colorer  le  verre  ou  le 
cristal  sont  en  général  des  oxydes  métalliques  très-purs  que 
l’on  prépare  spécialeinent  pour  cet  usage. 

, „Les  verres  colorés,  étant  destinés,  pour  la  plus  grande  partie, 
a être  doublés,  c’est-à-dire  à être  superposés  les  uns  sur  les  au- 
tres, doivent  se  dilater  également  sous  l’influence  de  la  cha- 
leur; on  ne  peut  atteindre  ce  résultat  que  par  tâtonnement 
Les  oxydes  que  l’on  emploie  pour  colorer  les  verres  doivent  tou- 
jours être  essayés  avec  un  verre  ordinaire  et  avec  un  verre 
plombeux. 

Les  pi  inci pales  couleurs  sont  produites  par  les  corps  su i van  ts  * 

Bleu  saphir.  — Oxyde  de  cobalt. 

Bleu  céleste.  — Deutoxyde  de  cuivre. 

Rouge-pourpre.  — Protoxyde  de  cuivre. 

Vert.  — Oxyde  de  chrome. 

Jaune-serin.  — Urane. 

Violet.  — Peroxyde  de  manganèse. 

Rouge  ou  rose.  — Or. 

■hune.  — Chlorure  d’argent.  Charbon  en  poudre. 


VERRES  COLORÉS. 
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nEK»;1'  TO  » analyser  contient  do  la  silice 


l.a  liqueur  est  évaporée  àsiccité,  et  le  résidu  estciiauflo  à 200 
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ou  300°;  la  silice,  qui  était  d’abord  soluble  dans  l’acide  chlor- 
hydrique, devient  insoluble  ; on  reprend  la  matière  par  de  l’eau 
acidulée,  qui  dissout  les  oxydes  et  laisse  pure  la  silice,  qui  est 
lavée  avec  soin,  puis  desséchée  et  pesée. 

La.  liqueur  d’où  l’on  a séparé  la  silice  est  traitée  par  un  excès 
d’ammoniaque;  il  se  forme  un  précipité  d’alumine  et  d’oxyde 
de  fer;  la  chaux  reste  en  dissolution  à l’état  de  chlorure  de 
calcium;  au  moyen  de  l’oxalate  d’ammoniaque,  on  la  précipite 
à l’état  d’oxalale  de  chaux  insoluble  : ce  sel  calciné  avec  de 
l’acide  sulfurique  se  transforme  en  sulfate  de  chaux,  dont  le 
poids  fait  connaître  la  quantité  de  chaux  que  contenait  le  verre. 

Pour  déterminer  la  proportion  d’oxyde  de  fer  et  d’alumine, 
on  fait  bouillir  le  précipité  formé  par  l’ammoniaque,  avec  un 
excès  de  potasse,  qui  dissout  l’alumine  et  laisse  le  peroxyde  de 
fer  dont  on  détermine  le  poids.  L’aluminate  de  potasse,  qui  reste 
en  dissolution  dans  la  potasse,  est  décomposé  par  l’acide  chlor- 
hydrique ; la  liqueur  est  traitée  par  le  carbonate  d’ammoniaque 
qui  précipite  l’alumine  pure. 

On  a dosé  ainsi  la  silice,  l’alumine,  l’oxyde  de  fer  et  la  chaux 
contenus  dans  le  verre.  11  reste  à trouver  la  proportion  de  po- 
tasse et  de  soude. 

On  réduit  en  poudre  5 grammes  de  verre,  et  on  les  traite  dans 
une  capsule  de  platine  par  l’acide  fluorhydrique,  qui  forme 
avec  la  silice  du  fluorure  de  silicium  gazeux,  et  rend  le  verre 
attaquable  par  les  acides.  La  masse  est  évaporée  à siccité  avec 
de  l’acide  sulfurique.  On  reprend  le  résidu  par  l’acide  sulfuri- 
que étendu  qui  dissout  la  potasse,  la  soude,  l’alumine,  l’oxyde 
de  fer  et  des  traces  de  chaux.  On  précipite  les  trois  dernières 
bases  par  le  carbonate  d’ammoniaque,  et  la  liqueur  évaporée  à 
sec  et  calcinée  légèrement,  donne  le  poids  des  deux  sulfates  de 
potasse  et  de  soude.  Ces  deux  sels  sont  repris  par  l’eau  et  trans- 
formés en  chlorures  au  moyen  du  chlorure  de  baryum  ; leur 
dissolution  concentrée  est  traitée  par  le  chlorure  de  platine  en 
présence  de  l’alcool  ; la  potasse  se  précipite  seule  à l'état  de 
chlorure  double  de  platine  et  de  potassium  : ce  composé  cor- 
respond à une  quantité  de  potasse  qu’il  est  facile  de  calculer. 
Connaissant  le  poids  de  la  potasse,  on  a par  différence  celui  de 


Lorsque  le  verre  contient  de  l’oxyde  de  plomb,  on  le  traite, 
comme  précédemment,  par  le  carbonate  de  soude  ; le  résidu  est 
repris  par  l’acide  azotique  ; la  liqueur  est  évaporée  a sec,  afin 
de  rendre  la  silice  insoluble;  on  reprend  par  l’eau,  et  l’on  fait 
passer  dans  la  liqueur  filtrée  un  courant  d acide  sulfhydrique 
nui  précipite  le  plomb  à l’état  de  sulfure  que  bon  transforme  en 
sulfate  de  plomb  par  l’acide  azotique.  Le  poids  de  ce  sel  fait 
connaître  la  proportion  d’oxyde  de  plomb. 

La  même  méthode  d’analyse  s’emploie  pour  les  diverses  pote- 
ries car  elles  sont  formées  des  mêmes  éléments  que  les  verres, 
mais  en  proportions  dilléicnlcs. 
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On  donne  le  nom  de  poteries  aux  différents  objets  fabriqués 
avec  des  argiles  et  soumis  ensuite  l’action  du  feu. 

L’argile,  que  nous  avons  considérée  précédemment  comme 
un  silicate  d’alumine,  forme  la  base  de  toutes  les  pâtes  céra- 
miques. Toutefois,  les  poteries  ne  se  fabriquent  pas  avec  l’argile 
seule,  qui,  lorsqu’on  la  calcine,  se  fendille  irrégulièrement  et 
éprouve  un  retrait  considérable. 

Pour  obtenir  les  pâtes  céramiques,  on  ajoute  à l’argile  une 
matière  que  l’on  nomme  dégraissante,  et  qui  forme,  en  s’unis- 
sant à l’argile  sous  l’influence  de  la  chaleur,  un  mélange  homo- 
gène pouvant,  comme  le  grès  et  la  porcelaine,  éprouver  au  feu 
un  retrait  régulier  et  une  sorte  de  demi-fusion. 

Toute  pâte  céramique  se  compose  donc  d’une  substance  argi- 
leuse plastique  et  d’une  substance  dégraissante. 

Les  principales  matières  plastiques  sont  : les  argiles,  les  mar- 
nes, la  magnésie  (silicate  de  magnésie),  le  kaolin,  les  talcs. 

Les  matières  non  plastiques  ou  dégraissantes  sont:  le  silex, 
les  sables,  le  quartz,  le  feldspath,  la  craie,  les  os  calcinés,  le 
sulfate  de  baryte. 

La  nature  et  les  proportions  des  bases  qui  entrent  dans  la 
composition  d’une  pâte  céramique  ont  une  grande  influence  sur 
les  qualités  d’une  poterie. 

La  silice  unie  à l’alumine  pure  formerait  le  type  d’une  pâte 
complètement  infusible,  qui  conviendrait  à la  fabrication  des 
briques  réfractaires. 

La  chaux,  la  magnésie,  l’oxyde  de  fer,  ajoutés  à la  silice  et  à 
1 alumine,  produisent  une  pâte  qui,  par  la  chaleur,  peut  éprou- 
ver une  sorte  d & fritte,  une  demi-fusion. 

La  potasse  et  la  soude  donnent  à la  pâte  de  la  fusibilité  et  la 
rendent  propre  à la  fabrication  de  la  porcelaine  en  rapprochant 
sa  composition  de  celle  des  verres. 


PRÉPARATION  DES  PATES. 

des  d'^rontes  poteries  finesse  compose  d'une 
scrie  d operations  que  nous  décrirons  sommairement. 

îinS  ai;gi!cs  sonl  ordinairement  mélangées  avec 
....  I : ' nn  'lno  C£ 'Substances  siliceuses  qui  nuiraient  à la  fubri- 
Peau  ' n cvc  en  mettant  l’argile  en  suspension  dans 

ry^nt  Un?  dennsitlî  supérieure  à celle  de  l’argile, 
.]  , m p | i.  • 11101 latcment  au  fond  de  l’eau,  qui,  décantée  rapi- 
dement, laisse  déposer  par  le  repos  de  l’argile  pure. 

lïrojago.  Les  substances  qui  entrent  dans  la  composition 
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des  pâtes  céramiques,  telles  que  le  quartz,  le  silex,  le  feldspath, 
sont  souvent  très-dures. 

Pour  les  réduire  en  poudre,  on  les  broie  à la  meule,  après 
les  avoir  rendues  plus  friables  en  les  faisant  rougir  et  les  refroi- 
dissant subitement  par  une  immersion  dans  l’eau  froide. 


Mélang'e  intime  des  matières.  — Lorsque  les  éléments 
des  pâtes  céramiques  sont  amenés  à l’état  de  ténuité  voulue,  on 
en  opère  le  mélange  par  l’intermédiaire  de  l’eau.  Les  matières 
doivent  être  prises  à l’état  de  bouillie  claire;  une  trop  grande 
quantité  d’eau  déterminerait  la  séparation  des  matières  solides 
suivant  l’ordre  des  densités. 

Le  mélange  une  fois  formé  n’est  pas  maniable  et  ne  peut  être 
abandonné  cà  lui-même,  car  les  substances  qui  le  composent, 
étant  d’inégale  densité,  pourraient  se  séparer. 

L’opération  qui  enlève  à la  pâte  son  excès  d'humidité  porte  le 
nom  de  ressuuge  ou  raffermissement  des  pâtes  : on  l’exécute  en 
exposant  la  pâte  à l’air,  ou  en  la  plaçant  dans  des  caisses  de  plâ- 
tre poreuses  ou  dans  des  cuves  de  terre  cuite  légèrement 
chauffées. 

La  pâte  amenée  par  le  ressuage  à une  fermeté  suffisante  pour 
être  travaillée  a besoin  d’être  pétrie,  battue,  maniée,  pour  ac- 
quérir l’homogénéité  convenable.  L’opération  du  pétrissage,  es- 
sentielle pour  la  plupart  des  pâtes,  est  exécutée  par  un  ouvrier 
qui  marche  pieds  nus  sur  une  aire  de  bois  ou  de  pierre,  et  qui 
pétrit  la  pâte  en  piétinant  du  centre  à la  circonférence  : elle 
prend  alors  le  nom  de  marchage. 

Dans  la  fabrication  des  poteries  communes,  telle  que  celle 
des  briques,  des  tuiles,  de  la  faïence  commune,  etc.,  on  emploie 
la  pâte  dès  qu’elle  a subi  les  préparations  précédentes;  niais, 
pour  la  fabrication  des  poteries  fines,  on  soumet  la  pâte  à une 
façon  préparatoire  qui  porte  le  nom  débauchage,  et  ensuite  au 

battage  et  au  coupage.  , 

Une  dernière  opération  contribue  à donner  a la  pâte  cei atta- 
que une  homogénéité  parfaite  ; elle  consiste  a abandonner  pen- 
dant plusieurs  mois  la  pâle  dans  des  caves  humides  : ou  1 ap- 
pelle pourriture  des  pâtes. 

Ce  séjour  dans  un  lieu  humide  fait  éprouver  aux  matières 
organiques  contenues  dans  la  pâte  une  sorte  de  putréfaction, 
les  noircit  et  détermine  probablement  dans  la  masse  un  déga- 
gement de  gaz  qui  rend  le  mélange  plus  homogène.  INous  de- 
vons dire  cependant  que  l’utilité  de  la  pourriture  des  pâtes  n est 
nas  parfaitement  établie  ; il  arrive  souvent  dans  les  fabriques 
de  porcelaine,  par  suite  de  nécessités  de  fabrication,  qu  on  est 
obligé  d’employer  les  pâtes  peu  de  temps  après  leur  prépara- 
(ion;  on  a reconnu  oïe  Ics'objcls  fabriqués  avec  celle  P«le 
nouvelle  ne  sont  pas  plus  défectueux  que  ceux  qu  on  a façonnés 

a VLo r sque^  1 a& pâ te  céràmiq u e est  préparée,  0,1  ^^c^ojés^poür 
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soit  en  plaçant  la  pâte  humide  sur  un  tour  à potier  qui  est  mis 
en  mouvement  à l’aide  du  pied,  et  en  façonnant  la  pièce  avec 
les  mains:  c’est  ce  que  l’on  nomme  Yébaurhage;  soit  en  appli- 
quant la  pâte  dans  des  moules  poreux  qui  sont  ordinairement 
de  plâtre  : cette  opération  porte  le  nom  de  moulage.  On  façonne 
aussi  les  pièces  à l’aide  du  coulage , qui  consiste  à couler  dans 
un  moule  poreux  une  pâte  en  consistance  de  bouillie  très-claire  ; 
le  moule  absorbant  l’eau  rapidement,  il  se  forme  sur  ses  parois 
un  dépôt  dont  on  augmente  l’épaisseur  en  faisant  écouler  l’exces 
de  pâte  liquide  et  remplissant  de  nouveau  le  moule .; 

Les  pièces  ébauchées  sont  souvent  tournassées,  c’est-à-dire 
terminées  sur  le  tour  à l’aide  d’outils  tranchants,  quand  la  pâte 
s’est  suffisamment  raffermie  par  un  commencement  de  dessic- 
cation. 

VERNIS. 

Lorsque  les  pièces  sont  façonnées  et  séchées  avec  soin,  tantôt 
on  les  passe  immédiatement  au  four  pour  leur  donner  une  demi- 
cuisson  ou  une  cuisson  complète  \ tantôt,  avant  toute  cuisson 
ou  après  la  demi-cuisson,  on  les  recouvre  d’un  enduit  vitreux, 
qui  se  nomme  émail,  vernis,  couverte , et  qui  est  destiné  à rendre 
les  poteries  imperméables  aux  liquides,  à leur  donner  une  sur- 
face lisse,  souvent  aussi  à îhasquer  leur  couleur  rougeâtre,  et  à 
leur  donner  des  teintes  agréables  à l’œil. 

Un  bon  vernis  doit  s’étendre  uniformément  à la  surface  de  la 
poterie,  sans  pénétrer  trop  avant  ; sinon  il  s’effacerait  et  devien- 
drait ce  qu’on  appelle  un  vernis  terne , desséché,  ressuyé. 

Le  degré  de  fusibilité  d’un  vernis  doit  être  approprié  à la  na- 
ture de  la  pâte  ; trop  d’infusibilité  l’empêche  de  s’étendre. 

Une  des  conditions  les  plus  importantes  et  aussi  la  plus  diffi- 
cile à remplir  dans  l’application  d’un  vernis  est  de  mettre  sa 
dilatation  en  rapport  avec  celle  de  là  pâte,  sans  quoi  le  vernis  se 
fendille  et  forme  ce  que  l’on  appelle  des  tressaillures . Ces  tres- 
saillures  nuisent  beaucoup  aux  bonnes  qualités  de  la  poterie, 
surtout  lorsque  la  pâte  est  poreuse  : elles  permettent  les  infil- 
trations de  liquides  et  de  substances  grasses.  Cependant,  lors- 
que les  tressaillures  sont  disposées  symétriquement  comme 
dans  certaines  porcelaines  de  Chine,  elles  donnent  du  prix  aux 
pièces  qui  portent  alors  le  nom  de  porcelaines  truitées. 

Les  principales  matières  qu’on  fait  entrer  dans  la  composition 
des  vernis  sont  le  feldspath,  les  ponces,  le  sel  marin,  les  alcalis, 
l acide  borique,  le  phosphate  de  chaux,  le  sulfate  de  baryte,  les 
silicates  de  plomb,  l’acide  stannique,  les  sulfates  métalliques, 
les  oxydes  de  plomb,  de  manganèse,  de  fer,  de  cuivre. 

Les  vernis  transparents  sont  produits  par  des  corps  alcalins  et 
vitreux,  par  le  feldspath,  l’oxyde  de  plomb.  Les  vernis  opaques 
s obtiennent  au  moyen  de  l’acide  stannique,  ou  du  phosphate  de 
chaux.  Les  vernis  colorés  se  font  avec  les  oxydes  et  les  sulfures 
métalliques. 

On  applique  les  vernis  de  différentes  manières  : lorsque  les 
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pâtes  sont  encore  poreuses,  on  les  vernit  en  les  plongeant  dans 
de  l’eau  qui  tient  en  suspension  la  couverte  réduite  en  poudre 
fine.  Si  la  pâte  a été  cuite,  on  pose  les  vernis  par  arrosement  ou 
aspersion. 

Quelquefois  on  applique  le  vernis  par  volatilisation,  en  déga- 
geant dans  le  four  une  vapeur  saline  ou  métallique,  comme  le 
sel  marin,  qui,  s’étendant  sur  les  pièces  portées  à l’incandes- 
cence, est  décomposé  par  l’action  de  la  silice  et  de  la  vapeur 
d’eau,  et  forme  du  silicate  de  soude  qui  vitrifie  leur  surface. 

Souvent  le  vernis  se  cuit  à la  môme  température  que  la  pâte, 
comme  dans  les  poteries  communes  ; mais  souvent  aussi  le  ver- 
nis doit  être  cuit  à une  température  beaucoup  plus  basse  que 
la  pâte;  ce  qui  nécessite  deux  cuissons  successives.  On  com- 
mence par  faire  cuire  complètement  la  pâte,  et  on  la  transforme 
en  ce  qu’on  appelle  un  biscuit;  on  cuit  en  second  lieu  le  vernis 
que  l’on  applique  sur  le  biscuit  par  arrosement  ou  aspersion. 

Cuisson  des  poteries.  — La  cuisson  des  poteries  a pour  effet 
de  leur  donner  assez  de  solidité  pour  qu’on  puisse  les  manier 
sans  les  briser  ; de  plus  elle  les  rend  souvent  imperméables  aux 
liquides. 

L’échelle  des  températures  de  cuisson  est  très-étendue  ; elle 
va  depuis  50°  du  thermomètre  centigrade  jusqu’à  i 40°  du  py- 
romètre  de  Wedgwood,  c’est-à-dire  au  point  de  la  fusion  de  la 
fonte,  ce  qui  correspond  au  rouge  blanc. 

La  forme  des  fours  à cuire  les  poteries  est  variable  ; cepen- 
dant, pour  les  poteries  fines,  telles  que  la  porcelaine,  la  faïence, 
on  a généralement  adopté  les  fours  à alandier,  ainsi  appelés  du 
nom  des  foyers,  ordinairement  au  nombre  de  quatre,  qui  sont 
placés  à leur  base. 

La  figure  i 07  représente  un  four  à porcelaine  : le  premier  de- 
gré de  cuisson,  le  dégourdi,  se  donne  dans  le  premier  étage  c ; la 
cuisson  définitive,  le  grand  feu,  se  donne  dans  les  deux  étages 
inférieurs  b,  a. 

On  donne  le  nom  d'encastage  à l’opération  qui  met  les  pièces 
en  état  de  subir,  sans  être  déformées,  l’action  du  feu  de  cuisson. 
Pour  encaster,  on  place  les  pièces  dans  des  espèces  de  supports 
ou  étuis,  nommés  cazellcs  ou  gazettes,  qui  sont  fabriqués  avec  une 
terre  réfractaire,  moins  fusible  que  la  pâte  céramique.  La  ma- 
nière d’oncastcr  les  poteries  varie  suivant  leur  espèce.  Lorsque 
les  poteries  sont  recouvertes  d’un  vernis  qui  doit  se  vitrifier  par 
le  feu,  on  les  fait  porter  par  les  points  les  plus  petits  et  les 
moins  nombreux  possible.  Le  fond  des  cazcttes  est  toujours 
couvert  de  sable,  pour  que  les  pièces  ne  puissent  pas  y adhérer. 

Les  combustibles  employés  pour  la  cuisson  des  poteries  sont 
les  bois,  la  houille  et  la  tourbe.  Les  combustibles  destines  aux 
fours  à poterie  doivent  brûler  avec  flamme.  I.e  bois  est  le  plus 

généralement  adopté  pour  les  poteries  fines.  . . 

Pour  juger  de  la  température  d’un  four  à poterie,  on  intro- 
duit dans  son  intérieur  de  petites  pièces  nommées  montres,  qui 
sont  de  môme  nature  que  les  poteries  que  1 on  veut  cuire. 


CUISSON  DES  POTERIES. 


1 89 


On  retire  de  temps  en  temps  les  montres  qui  indiquent,  par 
les  modifications  qu’elles  ont  éprouvées,  l’état  de  cuisson  de 
la  pâte. 

L’action  du  feu  produit  sur  les  pâtes  céramiques  les  change- 
ments suivants  : l’eau  est  d’abord  chassée  des  pâtes  céramiques 
sous  l’influence  de  la  chaleur.  Lorsque  le  grain  de  la  pâle  est 
grossier  et  que  la  température  n’est  pas  assez  élevée  pour  déter- 


Fig.  107. 


muer  un  commencement  de  vitrification,  les  pièces  restent  po- 
leuses  et  très-perméables  : c’est,  ainsi  que  l'on  fabrique  les  vases 
f a l/afra‘p hu‘ 1 eau)  que  l’on  nomme  nlcarazas.  Si  la  com- 
nnp<ifioCtCSi*,d  es  permet  aux  molécules  de  se  rapprocher  les 

dimhmtinn\i1CS  *\ar  a cu\sson’  les  poteries  éprouvent  alors  une 
T ™ r ,(,e  « ™ fiu*  porte  le  nom  de  retraite. 

nature  dos  nin»  - ^'[*oren^e  s^°u  la  température  de  cuisson,  la 
douzième  iîismi’'  ° ni.oc  e ,^e  fabrication  ; elle  varie  depuis  un 
tranè  nTsinnf  u “a"  C!5qni6me  cn  dimension  linéaire.  I.a  rc- 
dhiairemonVnl/ilnU-mV  a!1S  lo,ulcs  los  dimensions  ; elle  est  or- 
horizontal  ^ S ^lanr  e dans  le  sens  vertical  que  dans  le  sons 

cuisson' 'a  ’n  lrailc  qu’une  pièce  doit  éprouver  pendant  la 
larité  do*ç-,  î‘^.U  C e !lc  Pfde  rien  de  l’élcgance  et  do  la  régu- 

potjgj.  1 orrae>  est  un  des  points  los  plus  délicats  de  l’art  du 
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DÉCORATION  DES  POTERIES. 

Les  matières  que  l’on  emploie  pour  décorer  les  poteries  peu- 
vent être  divisées  en  quatre  classes:  " r 

1°  Les  couleurs  vitrifiables  proprement  dites; 

2°  Les  engobes,  qui  sont  des  matières  terreuses  fixées  par  un 
fondant  vitreux  ; 

3°  Les  métaux  à l’état  métallique  ; 

4°  Les  lustres  métalliques. 

Les  substances  vitrifiables  qui  servent  à décorer  les  poteries 
doivent  remplir  plusieurs  conditions  indispensables.  Elles  doi- 
vent: 

1°  Être  fusibles  et  inaltérables  à une  température  rouge,  ce 
qui  exclut  toute  matière  se  volatilisant  et  se  décomposant  par  la 
chaleur  et  par  conséquent  tous  les  corps  organiques; 

2°  Adhérer  fortement  aux  corps  sur  lesquels  on  les  applique; 
3°  Conserver  un  aspect  vitreux  après  la  cuisson; 

4°  Être  inattaquables  par  l’air,  l’humidité  et  les  gaz  qui  peu- 
vent exister  dans  l’atmosphère  ; 

5°  Être  en  rapport  de  dilatabilité  avec  les  différentes  poteries; 
(3°  Être  plus  fusibles  que  les  poteries  elles-mêmes  et  assez 
dures  pour  résister  au  frottement. 

Les  fondants  sont  des  matières  vitrifiables  incolores  qu’on 
ajoute  aux  oxydes  métalliques  et  aux  métaux  pour  les  faire  ad- 
hérer aux  poteries. 

Les  matières  qui  entrent  dans  la  composition  des  fondants 
sont  : le  sable,  le  feldspath,  le  borax  ou  bien  l’acide  borique,  le 
nilre,  le  carbonate  de  potasse,  le  carbonate  desoude,  le  minium, 
lalitharge,  l’oxyde  ou  le  sous-azotate  de  bismuth. 

Dans  la  décoration  des  poteries,  on  distingue  d’une  part  la  co- 
loration de  la  pâte,  et  de  l’autre  l’application  de  couleurs  vitri- 
fiables à la  surface  sur  le  vernis. 

Lorsqu’on  se  propose  de  colorer  la  pâte,  la  couleur  doit  résister 
à la  température  de  cuisson  de  la  poterie,  sans  éprouver  d'alté- 
ration ; aussi  la  pâte  des  poteries  qui  se  cuisent  à une  tempéra- 
ture très-élevée,  comme  la  porcelaine  dure,  n’admct-ellequ'un 
nombre  de  couleurs  très-limité. 

Lorsqu’au  contraire  on  donne  de  la  fusibilité  à la  pâle  par 
l’addition  de  substances  vitrifiables,  comme  pour  la  porcelaine 
tendre  et  le  grès  cérame,  la  pâte  peut  recevoir  des  colorations 
assez  variées. 

Les  couleurs  pouvant  résister  sans  altération  à la  température 
nécessaire  pour  cuire  les  vernis,  les  émaux  ou  couvertes  de  po- 
teries se  nomment  couleurs  de  grand  feu.  Celles  qui  ne  peuvent 
supporter  une  température  aussi  élevée  sans  s’altérer  sont  ap- 
pelées couleurs  de  moufle  ou  de  réverbère. 

Les  couleurs  de  grand  feu  ne  sont  pas  nombreuses.  Pour  les 
porcelaines  dures,  on  ne  connaît  que  le  bleu  de  cobalt,  le  vert 
de  chrome,  les  bruns  de  fer,  de  manganèse  et  de  chromate  de 
fer,  les  jaunes  obtenus  avec  l’oxyde  de  titane,  les  noirs  d uranc. 


MORTIERS  ORDINAIRES. 


191 


Pour  la  porcelaine  tendre,  on  emploie  les  violets,  rouges  et 
bruns  de  manganèse,  de  cuivre  et  de  fer;  pour  les  faïences  fines 
et  communes,  les  jaunes  d’antimoine,  les  bruns  de  manganèse, 
les  bleus  de  cuivre  et  les  verts  de  chrome. 

Le  nombre  des  couleurs  de  moufle  est  au  contraire  considéra- 
ble ; on  emploie  à la  manufacture  de  Sèvres  plus  de  soixante- 
quinze  compositions  différentes.  Ces  couleurs  sont  finement 
broyées  avec  de  l’essence  de  lavande  ou  de  térébenthine  épaissie 
à l’air  et  appliquée  ensuite  sur  la  poterie  que  l’on  cuit  au  four- 
neau à moufle. 

La  peinture  sur  porcelaine  se  fait  en  général  à deux  feux  : 
on  cuit  d’abord  l’ébauche  ; on  la  retouche  et  on  la  cuit  de  nou- 
veau. 

Nous  croyons  inutile  de  donner  ici  la  composition  de  toutes  les 
couleurs  de  moufle;  nous  dirons  seulement  quels  sont  les  corps 
qui  forment  la  base  des  principales  couleurs. 

Bleu.  — Oxyde  de  cobalt. 

Rouge.  — Protoxyde  de  cuivre,  pourpre  de  Cassius,  peroxyde 
de  fer. 

Vert.  — Oxyde  de  chrome,  bi-oxyde  de  cuivre, mélange  d’oxyde 
de  cobalt,  d’acide  anlimonieux  et  d’oxyde  de  plomb. 

Jaune. — Oxyde  d’uranium,  chromate  de  plomb  ; certaines 
combinaisons  d’argent,  sous-sulfate  de  fer,  mélange  d’antimo- 
niate  d’antimoine  et  d’oxyde  de  plomb  ; oxyde  de  titane. 

Violet.  — Oxyde  de  manganèse,  pourpre  de  Cassius. 

Noir.  — Mélange  d’oxyde  de  fer,  d’oxyde  de  manganèse  et 
d’oxyde  de  cobalt. 

Blanc.  — Émail  ordinaire. 

On  dore  la  porcelaine  en  appliquant  au  pinceau  un  mélange 
d or  très-divisé  et  de  sous-azotate  de  bismuth  qui  sert  de  fon- 
dant.  L or  est  obtenu  en  précipitant  le  perchlorure  d’or  par  le 
sullate  de  protoxyde  de  fer  ou  l’azotate  de  protoxyde  de  mer- 
cure. Les  métaux  passés  au  feu  perdent  une  partie  de  leur  éclat; 

1 or  devient  mat.  On  lui  rend  son  poli  en  le  frottant  avec  un 
coips  dui.  Cette  opération  porte  le  nom  de  brunissage.  On  ébau- 

c,,,e,ave.c.  un  brunissoir  d’agate,  et  l’on  finit  avec  un  brunissoir 
d hématite. 


MORTIERS  A CHAUX  NON  HYDRAULIQUES  OU  MORTIERS 

ORDINAIRES. 


...  ( °une  le  nom  de  mortiers  aux  matières  destinées  à lier  en- 

eux  les  matériaux  employés  dans  les  constructions. 
mortiers  ordinairessont  des  mélanges  de  chaux  et  de  sable 
quaitzeux  grossier  : exposés  à l’air  pendant  un  certain  temps,  ils 

irrAtlC1r  n une  £ranc*e  dureté,  et  servent  à lier  les  matériaux 
eguliers  employés  dans  les  constructions. 
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La  dureté  que  prennent  ces  mortiers  ne  peut  être  attribuée  à 
la  combinaison  de  la  silice  avec  la  chaux,  comme  on  l’a  cru  à 
une  certaine  époque.  En  effet,  si  l’on  traite  par  un  acide  un 
mortier  qui  s'est  solidifié,  on  n’obtient  jamais  de  silice  gélati- 
neuse, ce  qui  aurait  lieu,  si  la  silice  était  entrée  en  combinaison 
avec  la  chaux.  Ces  mortiers  se  solidifient  parce  que  l’eau  en 
excès  s’évapore  ou  est  absorbée  par  la  pierre,  et  parce  que  l’a- 
cide carbonique  de  l’air  forme  du  carbonate  de  chaux  et  une 
combinaison  d’hydrate  et  de  carbonate  de  chaux. 

Pour  qu’un  mortier  agrège  suffisamment  les  matériaux,  il  faut 
que  la  combinaison  de  la  chaux  et  de  l’acide  carbonique  se  fasse 
lentement.  Un  mortier  ne  doit  donc  pas  se  dessécher  trop  vite; 
aussi  a-t-on  remarqué  que  les  mortiers  employés  dans  l’arrière- 
saison  sont  de  meilleure  qualité  que  ceux  qui  sont  appliqués  en 
été. 

La  nature  du  sable  qu’on  emploie,  et  surtout  la  grosseur  et 
la  rugosité  du  grain,  la  quantité  d’eau  qu’on  incorpore  dans  la 
masse,  exercent  une  grande  influence  sur  la  solidification  des 
mortiers  ordinaires. 

La  masse  entière  du  mortier  que  l’on  emploie  dans  les  con- 
structions n’éprouve  jamais  une  solidification  complète.  On  s’est 
assuré  que  les  parties  du  mortier  qui  sont  placées  dans  l'inté- 
rieur des  murs  sont  souvent  dans  l’état  d’humidité  où  elles  se 
trouvaient  lors  de  leur  application,  les  couches  extérieures  so- 
lides préservant  les  couches  intérieures  de  la  dessiccation. 


CHAUX  ET  MORTIERS  HYDRAULIQUES. 


On  sait  qu’en  soumettant  à la  calcination  un  calcaire  pur,  on 
obtient  do  la  chaux  qui,  mise  en  contact  avec  l’eau,  s’hydrate 
et  foisonne  considérablement.  Celte  chaux  est  appelée  chaux 
ijrassc,  ou  chaux  aérienne.  Les  mortiers  ordinaires,  qui  sont  faits 
avec  cette  chaux,  se  solidifient  quand  ils  sont  exposés  a 1 air, 
mais  ils  se  désagrègent  complètement  lorsqu’on  les  met  en  con- 


tact avec  1 eau.  . . . 

Lorsque  les  calcaires  sont  mélangés  à une  forte  proportion  de 
magnésie,  d'oxyde  de  1er  ou  de  sable  quartzeux,  et  qu  ils  ne  î en- 
ferment que  peu  d’argile,  ils  donnent  une  chaux  qui  produit  peu 
de  chaleur  quand  on  la  met  dans  l'eau,  et  dont  le  foisonne- 
ment est  presque  nul  ; on  donne  it  celte  chaux  le  nom  de  chaux 
maigre  non  hydraulique  : elle  se  durcit  il  1 ai r au  bout  d un  cci- 

tain  temps.  , . ....  ., 

Mais  si  les  calcaires  contiennent  une  certaine  quantité  d argue, 
20  à 2o  pour  100  de  leur  poids,  ils  produisent,  par  la  calcination. 
une  chaux  d’une  tout  autre  nature,  qui  ne  se  délite  que  lente- 
ment dans  l’eau  et  que  l’on  nomme  chaux  hydraulique.  Dans 
cette  calcination  avec  l’argile,  la  chaux  acquiert  une  propriété 
nouvelle,  dont  l’art  des  constructions  lire  un  grand  parti;  mise 
en  contact  avec  l’eau,  elle  forme  d abord  une  pâte  courte,  et 
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prend  bien (ôt  une  dureté  qui  la  rend  comparable  aux  calcaires 
les  plus  résistants. 

Les  bonnes  qualités  d’une  chaux  hydraulique  dépendent  de 
la  proportion  d’argile  que  contient  le  calcaire  qui  la  produit. 

Les  pierres  à chaux  moyennement  hydraulique  renferment 
1S  centièmes  d’argile,  et  donnent  une  chaux  qui  se  durcit 
après  quinze  ou  vingt  jours  d’immersion. 

Les  calcaires  à chaux  hydraulique  contiennent  26  centièmes 
d’argile;  la  chaux  qu’ils  produisent  se  prend  en  huit  jours. 

Les  pierres  à chaux  éminemment  hydraulique  contiennent  30  cen- 
tièmes d’argile  ; la  chaux  qu’elles  forment  se  prend  du  troisième 
au  quatrième  jour. 

Lorsque  la  proportion  d’argile  s’élève  dans  les  calcaires  jus- 
qu’à 30  ou  40  pour  1 00,  la  chaux  prend  le  nom  de  ciment  romain. 
Un  bon  ciment  romain  acquiert  souvent,  après  une  immersion 
d’un  quart  d’heure,  la  dureté  de  la  pierre.  (Vicat.) 


THÉORIE  DU  DURCISSEMENT  DE  LA  CHAUX  HYDRAULIQUE. 

La  théorie  du  durcissement  des  chaux  hydrauliques  repose 
sur  les  considérations  suivantes  : 

L’état  de  la  silice  que  contient  un  calcaire  exerce  une  grande 
influence  sur  les  propriétés  de  la  chaux  que  ce  calcaire  peut 
produire.  En  effet,  lasilice  en  gelée,  calcinée  avec  du  carbonate 
de  chaux,  donne  une  chaux  hydraulique  de  bonne  qualité.  Le 
cristal  de  roche,  au  contraire,  réduit  en  poudre  et  calciné  avec 
du  carbonate  de  chaux,  produit  une  chaux  maigre  qui  n’est  nul- 
lement hydraulique.  La  silice,  telle  qu’elle  se  trouve  dans  l’ar- 
gile, est  dans  un  état  favorable  à la  production  des  chaux 
hydrauliques. 

Les  meilleures  chaux  hydrauliques  contiennent  de  la  silice 
de  la  chaux  et  de  la  magnésie  ou  de  l’alumine. 

La  solidification  d’une  chaux  hydraulique  doit  être  attribuée 
a la  formation  d’un  silicate  d’alumine  et  de  chaux,  ou  de  ma- 
gnésie et  de  chaux,  qui  se  combine  avec  l’eau  cl  produit  un  hy- 
drate excessivement  dur  et  insoluble  dans  l’eau.  Le  durcisse- 
ment  de  la  chaux  hydraulique  peut  donc  être  comparé  à celui 
u plâtre  cuit,  qui  se  combine  aussi  avec  l’eau  pour  former  un 
hydrate  solide. 

,10C,ldS  avoir  soin,  en  préparant  une  chaux  hydraulique,  de 
ir  J?r Æinei’ie  calcau'e  a une  température  trop  élevée  ; le  si- 
n éprouverait  dans  ce  cas  une  sorte  de  fritte,  ne 

id  t a,  Plïs  P,ai'  Action  de  l’eau  et  donnerait  une  chaux 
maigre  non  hydraulique. 

Certaines  matières,  bien  différentes  des  chaux  hydrauliques 
pai  leui  composition,  se  combinent  lentement  avec  l’eau  et 
c uicissenl  dans  les  mêmes  circonstances  que  les  chaux  hydrauli- 
ques. Ainsi,  la  dolomie  (carbonate  double  de  chaux  et  de  magné- 
sie),  calcmee  modérément,  peut  donner  une  chaux  hydrau- 
lique, cl  le  carbonate  de  chaux  calciné  incomplètement,  que 
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1 on  appelle,  dans  la  fabrication,  de  la  chaux  incuile,  possèdent 
aussi  les  propriétés  hydrauliques.  (M.  Vicat,  M.  Berlhier.l 
La  plupart  des  calcaires  des  diverses  époques  géologiques 
contiennent  de  la  potasse  et  de  la  soude  et  les  calcaires  hydrau- 
liques en  contiennent  une  plus  forte  proportion  que  les  calcaires 
à chaux  grasse.  L’effet  principal  de  ces  alcalis  serait  de  trans- 
porter une  certaine  portion  de  la  silice  sur  la  chaux  et  de 
donner  naissance  à des  silicates  avides  de  prendre  l’eau  pour 
ne  conserver  ensuite  que  l’eau  nécessaire  à leur  composition 
d’hydrate  et  se  solidifier.  (M.  Kulmann.) 


CIMENT  ROMAIN. 


Le  ciment  romain  s’obtient  en  calcinant  certains  calcaires 
très-argileux.  Il  acquiert  une  excessive  dureté  au  bout  de  quel- 
ques minutes  quand  on  le  gâche  avec  de  l’eau  après  l’avoir  pul- 
vérisé, et  cette  dureté  persiste  à l'air  ou  sous  l’eau.  Cette  pro- 
priété si  remarquable  suffit  pour  faire  distinguer  ce  ciment  des 
autres  variétés  de  chaux  hydrauliques. 

Le  ciment  romain  a été  fabriqué  pour  la  première  fois  à Lon- 
dres en  1796,  en  calcinant  un  calcaire  qui  contenait  30  pour  1 00 
d’argile. 

Plus  tard,  on  démontra  que  des  galets  venant  de  Boulogne 
offraient  beaucoup  d’analogie  avec  le  calcaire  à ciment  romain, 
et  M.  Lacordaire,  ingénieur  des  mines,  trouva  en  Bourgogne  un 
ciment  qui  ne  le  cède  en  rien  au  ciment  romain  pour  la  dureté 
et  la  résistance. 


CHAUX  HYDRAULIQUE  ARTIFICIELLE. 

M.  Vicat  a été  amené  par  ses  travaux  sur  la  chaux  hydrauli- 
que à créer  la  fabrication  de  la  chaux  hydraulique  artificielle. 
D’après  cet  habile  ingénieur,  des  chaux  hydrauliques  artificiel- 
les peuvent  être  obtenues  en  calcinant  des  mélanges  de  carbo- 
nate de  chaux  et  d’argile. 

On  prépare  la  chaux  hydraulique  artificielle,  dans  les  envi- 
rons de  Paris,  en  délayant  dans  de  l’eau  un  mélange  de  1 par- 
tie d’argile  de  Passy  et  de  4 parties  de  craie  ; ces  matières  sont 
radiées  par  une  meule  verticale  qui  tourne  dans  une  auge  cir- 
culaire; on  en  forme  une  bouillie  qu’on  laisse  ensuite  écouler 
dans  des  bassins  de  maçonnerie.  Il  se  produit  bientôt  un  dépôt 
avec  lequel  on  forme  de  petites  briques  qui  sont  d’abord  séchées 
à l’air  et  ensuite  soumises  â une  calcination  modérée.  La  chaux 
hydraulique  ainsi  préparée  ne  foisonne  que  des  deux  tiers  de 
son  volume  quand  on  la  met  en  contact  avec  l’eau,  tandis  que 
la  chaux  grasse  triple  de  volume  dans  les  mômes  conditions  ; elle 
se  dissout  complètement  dans  les  acides  comme  les  meilleures 
chaux  hydrauliques  naturelles. 
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Les  mortiers  hydrauliques  sont  des  mélanges  de  chaux  et  de 
différentes  matières  qui  jouissent  delà  propriété  de  se  solidifier 
comme  les  chaux  hydrauliques  quand  on  les  met  en  contact 
avec  l’eau. 

Certains  corps  solides,  mélangés  avec  les  chaux  hydrauliques, 
n’exercent  qu’une  faible  influence  sur  leur  solidification;  d’au- 
tres, au  contraire,  ont  la  propriété  d’améliorer  les  chaux  moyen- 
nement hydrauliques,  et  peuvent  même,  dans  certains  cas,  ren- 
dre hydrauliques  les  chaux  grasses  ordinaires. 

Les  substances  que  l’on  mélange  aux  différentes  chaux  dans 
la  confection  des  mortiers  peuvent  donc  être  divisées  en  matières 
inertes  et  matières  énergiques. 

Les  matières  inertes  sont  les  cailloux,  les  sables,  etc.  ; mélan- 
gées à la  chaux  grasse,  elles  ne  modifient  en  rien  son  action  sur 
l’eau.  Cependant  le  sable  ajouté  aux  chaux  hydrauliques  peut 
en  augmenter  la  cohésion.  (M.  Vicat.) 

Certaines  matières  énergiques  peuvent  donner  des  mortiers 
hydrauliques  quand  on  les  mélange  avec  la  chaux  grasse;  parmi 
ces  matières,  il  faut  placer  en  première  ligne  les  produits  vol- 
caniques qui  portent  le  nom  de  pouzzolanes. 

Les  pouzzolanes,  qui  furent  découvertes  parles  Romains  près 
du  Vésuve,  aux  environs  de  Pouzzoles,  possèdent  la  propriété  de 
se  combiner  lentement  sous  l’influence  de  l’eau  avec  la  chaux 
grasse  et  de  former  ainsi  d’excellents  mortiers  hydrauliques. 
Les  anciennes  constructions  romaines  doivent  leur  solidité  à 
l’emploi  des  mortiers  formés  de  chaux  et  de  pouzzolanes. 

Les  substances  pseudo-volcaniques,  telles  que  les  matières  ré- 
sultant des  houillères  embrasées,  les  argiles  cuites,  les  tripolis, 
les  laves,  se  comportent  en  présence  de  la  chaux  grasse  comme 
les  pouzzolanes.  Certains  produits  artificiels  peuvent  aussi  ren- 
dre hydraulique  la  chaux  grasse  : ce  sont  les  débris  de  tuiles, 
de  briques,  de  poteries,  de  grès,  etc. 

Les  pouzzolanes  jouissent  de  la  propriété  curieuse  d’absorber 
la  chaux  tenue  en  dissolution  dans  l’eau,  etl’on  peutdire  d’une 
manière  générale  qu’une  pouzzolane  est  d'autant  plus'énergi- 
que  qu’elle  absorbe  plus  de  chaux.  Les  pouzzolanes  qui  convien- 
nent le  mieux  à la  confection  des  mortiers  hydrauliques  se  lais- 
sent facilement  attaquer  par  l’acide  sulfurique. 

M.  fremy,  dans  un  travail  récent, a voulu  également  détermi- 
ner 1 état  de  la  chaux  qui  convient  le  mieux  à l’action  pouzzo- 
lamque. 

Ses  expériences  ont  démontré  d’abord  que  le  composé  qui  se 
forme  en  hydratant  la  chaux  avec  précaution,  et  qui  est  repré- 
senté par  la  formule  CaO,HO,  est  celui  qui,  sous  l’influence  de 
1 eau,  se  combine  aux  pouzzolanes  avec  le  plus  de  facilité. 

11  a constaté  en  outre  que  les  véritables  pouzzolanes,  c’est-à- 
dire  celles  qui  contractent  à froid  avec  l’hydrate  de  chaux  une 
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combinaison  durcissant  dans  l’eau,  sont  beaucoup  plus  rares 
qu’on  ne  le  pense. 

Les  terres  cuites,  les  substances  volcaniques,  les  argiles  plus 
ou  moins  calcinées  que  l’on  considère  généralement  comme  des 
pouzzolanes,  ne  doivent  pas  être  comprises  dans  cette  classe  de 
corps,  et  à quelques  exceptions  près  ne  durcissent  pas  dans  leur 
contact  avec  l’hydrate  de  chaux. 

Les  substances  réellement  actives,  les  véritables  pouzzolanes, 
sont  les  silicates  de  chaux  simples  ou  multiples  qui  ne  contien- 
nent que  30  ou  40  pour  100  de  silice,  et  qui  sont  assez  basiques 
pour  faire  gelée  avec  les  acides. 

Comme  les  bons  ciments  hydrauliques  contiennent  précisé- 
ment des  silicates  simples  ou  multiples  excessivement  basiques 
et  faisant  gelée  avec  les  acides,  l’auteur  a donc  été  conduit  à ad- 
mettre que  le  rôle  de  ces  corps  dans  la  prise  des  ciments  était 
d’agir  comme  pouzzolanes  et  de  se  combiner  sous  l’influence 
de  l’eau,  à la  chaux  libre  qui  existe  dans  les  ciments. 

Ces  observations  sont  complètement  d’accord  avec  celles  de 
M.  Chevreul,  dans  lesquelles  il  a démontré  que  les  pouzzolanes 
s’unissent  à la  chaux  en  raison  d’un  phénomène  d affinité  ca- 
pillaire. 

Dans  un  travail  important  publié  il  y a quelques  années  par 
MM.  Rivot  et  Chatoney,  on  trouve  les  observations  suivantes  sur 
quelques  propriétés  nouvelles  des  chaux  et  des  ciments  hydrau- 
liques. 

1°  En  calcinant  au  rouge  sombre  avec  de  la  chaux  delà  silice 
qui  se  trouve  môme  sous  la  modification  qui  constitue  le  quartz, 
on  obtient  un  silicate  de  chaux  ayant  pour  formule  Si03,3Ca0 
qui  se  solidifie  dansl’eau  en  produisant  l'hydrateSi03,3Ca0,GH0. 

2"  L’alumine  calcinée  avec  de  la  chaux  donne  un  aluminate 
Al203,3Ca0  qui  forme  aussi  dans  son  contact  avec  l'eau  un  hy- 
drate représenté  par  la  formule  Als03,3CaO,(>110. 

3°  La  solidification  des  chaux  hydrauliques  est  duc  non-seule- 
ment à l’hydratation  du  silicate  double  de  chaux  et  d’alumine, 
mais  encore  il  la  combinaison  de  l’eau  avec  le  silicate  et  1 alu- 


minate de  chaux.  „ 

4°  La  magnésie  calcinée  avec  la  silice  et  l’alumine  forme  des 
silicates  et  des  aluminates  de  magnésie  qui  se  solidifient  dans 
l’eau,  comme  les  chaux  hydrauliques  ordinaires. 

fi°  Le  silex  fonctionne  comme  une  très-bonne  pouzzolane 
lorsqu’on  le  mélange  avec  de  la  chaux  grasse  ; ii  se  forme  à 
froid  un  silicate  de  chaux  SiO’,3CaO  qui  s’hydrate  trcs-régu- 

liôrement.  -XI' 

li°  Comme  la  prise  d’une  pouzzolane  est  duc  en  général  a 
l’hydratation  d’un  composé  salin  se  formant  à froid,  qui  peut 
être  du  silicate  de  chaux  ou  un  silicate  double  de  chaux  et  d a- 
luniine  MM  Rivot  et  Chatoney  conseillent,  avant  d’employer 
une  pouzzolane,  de  la  faire  toujours  digérer  pendant  deux  ou 
trois  mois  avec  de  la  chaux  grasse  humide,  et  de  n employé  e 
mélange  que  lorsque  la  combinaison  saline  est  opérée  : on  Cm- 
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tera  ainsi  les  mouvements  qui  résultent  des  combinaisons  chi- 
miques et  qui  s’opposent  à la  prise  régulière  du  ciment. 

M.  Fremy,  de  son  côté,  est  arrivé  aux  conclusions  qui  suivent 
sur  l’hydraulicité  des  ciments. 

11  n’admet  pas,  comme  on  le  croit  encore  généralement,  que 
la  prise  des  ciments  hydrauliques  soit  due  à l’hydratation  du  si- 
licate de  chaux  ou  à celle  du  silicate  double  d’alumine  et  de 
chaux  ; ces  sels  ne  contractent  pas  de  combinaison  avec  l’eau. 

Pour  lui,  la  prise  d’un  ciment  hydraulique  est  le  résultat  de 
deux  actions  chimiques  différentes  : 1°  de  l'hydratation  des  alu- 
minates  de  chaux;  2°  de  la  réaction  de  l’hydrate  de  chaux  sur 
le  silicate  de  chaux  et  sur  le  silicate  d’alumine  et  de  chaux  qui 
existent  dans  tous  les  ciments  et  agissent  dans  ce  cas  comme 
pouzzolanes. 

La  calcination  d un  calcaire  argileux  ne  donne  lieu  «à  un  bon 
«ment  hydraulique  que  quand  les  proportions  d’argile  et  de 
chaux  sont  telles,  qu  il  puisse  se  former  en  premier  lieu  un  alu- 
rnrnate  de  chaux  représenté  par  une  des  formules  suivantes  : 


AU03,Ca0  — AÜW.àCaO  - A1203,3CaO  ; 


en  second  lieu  un  silicate  de  chaux  simple  ou  multiple  très-ba- 
smvantesS-ant  g ^ ^ leS  acides>  se  raPPr°chant  des  formules 


Si03,2Ca0  — Si03,3Ca0, 

et  en  troisième  lieu  delà  chaux  libre  pouvant  agir  sur  les  sili- 
cates pouzzolaniques  précédents. 

Dans  un  grand  nombre  de  cas  la  composition  ebimioue  du 
calcaire  argileux  n’est  pas  la  seule  condition  qui  déteSe  la 

d’U  Cinien *’ 11  ^aut  encore  que  la  réaction  de  la  chaux  sur 
aigile  s opéré  aux  températures  les  plus  élevées  C’est  en  effet 
cette  excessive  chaleur  qui  produit  les  éléments  ’tvf  eil.ellet 
f.“  les  conditions  do  bas  icftl ,Sge  Sp  ïi'S 

toute  IWÜ*"»*  f“"tlre  l’aluminatif  de cSutEfe 

. . ^cÇoti.  <tn  donne  le  nom  do  béton  à dos  mélanuos  do  nmv- 

p'àt  FF 

rement  formée  par  \ volume  c]omPos‘  1011  du  béton  est  ordinai- 
res; sa  et  2 volumes  dc  i,ier- 

destinc.  1 e suivant  les  usages  auxquels  ou  le 
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dépend  de°hi  ajm^osiüon^^r*  rhydrarlicitd  de  la  chau^ 
composition  des  calcaires  que  1 on  emploie.  Il  es 
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donc  important  de  déterminer/par  l’analyse  la  composition  des 
calcaires  qu’on  destine  à la  fabrication  de  la  chaux  hydraulique. 

Pour  analyser  un  calcaire,  on  en  pèse  environ  2 ou  3 gram- 
mes, que  l’on  dissout  dans  de  l’acide  chlorhydrique  étendu  de 
son  volume  d’eau  ; la  chaux,  la  magnésie,  l’oxyde  de  fer,  en- 
trent en  dissolution,  tandis  que  l’argile  et  les  substances  sili- 
ceuses restent  à l’état  insoluble  ; on  jette  ce  résidu  sur  un  filtre, 
on  le  lave  et  on  le  pèse.  Cet  essai  bien  simple  suffit  dans  la  plu- 
part des  cas,  et  indique  la  quantité  d’argile  que  contient  un  cal- 
caire. On  peut  aussi  prévoir  jusqu’à  un  certain  point,  quelles 
seront  les  propriétés  de  la  chaux  hydraulique  qu’il  donnera  par 
la  calcination. 

Si  l’on  veut  doser  les  autres  corps  contenus  dans  le  calcaire, 
on  ajoute  dans  la  dissolution  acide  un  excès  d’ammoniaque  qui 
précipite  le  peroxyde  de  fer  dont  on  peut  facilement  déterminer 
le  poids.  La  liqueur  est  mêlée  à un  grand  excès  de  chlorhydrate 
d’ammoniaque,  et  traitée  ensuite  par  l’oxalate  d'ammoniaque, 
qui  précipite  la  chaux  à l’état  d’oxalate  de  chaux  ; ce  sel  est  lavé 
et  calciné  avec  un  excès  d’acide  sulfurique  ; le  poids  du  sulfate 
de  chaux  donne  la  quantité  de  chaux  contenue  clans  le  calcaire. 
Enfin,  pour  doser  la  magnésie,  on  fait  bouillir  la  liqueur  avec 
du  carbonate  de  potasse  jusqu’à  ce  qu’il  ne  se  dégage  plus  d’am- 
moniaque; la  magnésie  se  précipite  à l’état  de  carbonate;  ce 
sel  est  lavé  et  pesé  après  calcination  ; le  résidu  de  celte  calci- 
nation est  de  la  magnésie  pure. 


En  1774,  Schèelc  entrevit  ce  métal  dans  certains  minéraux 
manganifères.  Quelque  temps  après,  Gahn  isola  ce  métal  en  ré- 
duisant par  le  charbon  l’oxyde  de  manganèse.  Tel  est  encore 
aujourd’hui  le  procédé  que  Ton  suit  pour  sa  préparation. 

Propriété».  — Le  manganèse  est  solide,  dur,  cassant,  fixe 
et  très-réfractaire  ; sa  couleur  est  grisâtre  ; il  ressemble  à de  la 
fonte  blanche.  11  a un  faible  éclat  métallique,  et  se  laisse  atta- 
quer  par  la  lime;  sa  densité  est  de  8,013.  U a beaucoup  d affi- 
nité pour  l’oxygène  ; il  s’oxyde  à l’air,  en  se  recouvrant  d’une 
rouille  brune  qui  finit  par  se  transformer  en  une  poudre  noire  ; 
il  décompose  l’eau  à la  température  ordinaire,  en  produisant 


O MANGANESE.  Mn. 
Équiv.  = 343.75  ou  27.5 
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ganèse  dans  l’huile  denaphte,  comme  le  potassium  et  le  sodium, 
ou  dans  un  tube  de  verre  que  l’on  ferme  à la  lampe  aux  deux 
extrémités. 

Préparation.  — On  obtient  le  manganèse  en  réduisant  un 
oxyde  de  manganèse  dans  un  creuset  brusqué;  on  donne  ce  nom 
à un  creuset  ordinaire  dont  l’intérieur  est  revêtu  d’une  couche 
épaisse  et  fortement  tassée  de  charbon  en  poudre. 

Pour  opérer  cette  réduction,  on  mêle  avec  de  l’huile  l’oxyde 
de  manganèse  provenant  de  la  calcination  du  carbonate  de  man- 
ganèse, et  l’on  chauffe  le  mélange  dans  un  creuset  couvert,  de 
manière  à décomposer  l’huile,  qui  laisse  un  résidu  de  charbon 
très-divisé  et  intimement  mélangé  à la  masse  ; on  la  triture  une 
seconde  fois  avec  de  l’huile  et  l’on  en  forme  une  pâte  qu’on  di- 
vise en  boulettes. 

Ces  boulettes  sont  placées  dans  un  creuset  brasqué  qu’on 
achève  de  remplir  avec  du  charbon  en  poudre,  et  on  les  chauffe 
pendant  deux  heures  au  feu  de  forge.  Lorsque  le  creuset  est  re- 
froidi, on  y trouve  un  bouton  de  manganèse  qui  retient  toujours 
une  petite  quantité  de  carbone;  pour  purifier  le  métal,  on  le 
fond  dans  un  creuset  de  porcelaine  avec  une  petite  quantité  de 
carbonate  de  manganèse. 


Les  combinaisons  du  manganèse  avec  l’oxygène  sont  nombreu- 
ses ; on  les  représente  par  les  formules  suivantes  : 


COMBINAISONS  DU  MANGANÈSE  AVEC  L’OXYGÈNE 


Protoxyde  . . 
Oxyde  rouge 


MnO  ; 

Mn30'*  = Mn0,Mn203  = 


Sesqui-oxyde 

Bioxyde  ou  peroxyde. . 
Acide  manganique. . . 
Acide  permanganique 


(MnOi  i)3  ; 

Mu203  = (MnOl|)2; 
MnO2  ; 

MnO3  ; 

Mn20t  = (MnO3  A)2. 


PROTOXYDE  DE  MANGANÈSE.  MnO. 
Équiv.  = 4i3,7o  ou  33,5. 
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OXYDE  ROUOE  DE  MANGANÈSE. 

A 1 état  d’hydrate,  il  est  blanc  et  se  transforme  rapidement  à 
l’air  en  sesqui-oxyde  de  manganèse,  même  à la  température  or- 
dinaire ; les  corps  oxydants,  tels  que  le  chlore,  opèrent  immédia- 
tement cette  transformation,  et  peuvent  même  faire  passer  le 
protoxyde  à l’état  de  peroxyde  (M.  Berthier). 

•Préparation.  — Pour  préparer  l’hydrate  de  protoxvde  de 
manganèse,  on  décompose  un  sel  de  manganèse  soluble  par  une 
dissolution  de  potasse  ou  de  soude: 

S03,Mu0  + KO  HO  = MnO,HO  + S03,K0 

Le  protoxyde  de  manganèse  anhydre  s’obtient  : 

1°  En  réduisant  un  oxyde  quelconque  de  manganèse  par  l’hy- 
drogène. La  désoxydation  s’arrête  toujours  au  protoxyde  : 

MnO2  + H = HO  + MnO  ; MiPO'*  + H = HO  + 3MnO. 

2°  En  calcinant  du  carbonate  ou  de  l’oxalate  de  manganèse 
dans  une  atmosphère  d’hydrogène. 

3°  On  l’obLient  encore  en  chauffant  un  mélange  de  chlorure 
de  manganèse  et  de  carbonate  de  soude  avec  un  peu  de  sel  am- 
moniac : CIMn-f-CO2,  NaO  = COs-)-ClNa  + MnO.  Le  sel  ammo- 
niac a pour  effet  de  réduire  des  traces  d’oxyde  rouge  de  manga- 
nèse qui  pourraient  se  former:  obtenu  par  cette  dernière  mé- 
thode. l’oxyde  de  manganèse  est  d’un  gris  verdâtre  ; on  peut  le 
laver  a l’air  sans  qu’il  s’oxyde  (MM.  Liebig  et  Wœhler). 

4°  En  calcinant  au  rouge  blanc  dans  un  creuset  brasqué  le 
carbonate  de  manganèse  ou  un  oxyde  quelconque  de  manga- 
nèse ; on  obtient  ainsi  un  oxyde  d'un  brun  vert  d’herbe 
(Berthier). 


OXYDE  ROUGE  DE  MANGANÈSE.  Mu804. 

Équiv.  = 1431,25  ou  114,50. 

Cet  oxyde  existe  dans  la  nature;  on  lui  donne  le  nom  d'huus- 
mannite. 

L’oxyde  rouge  est  le  composé  le  plus  fixe  que  le  manganèse 
puisse  former  avec  l’oxygène;  aussi  l’obtient-on.  soit  en  chauf- 
fant à l’air  le  protoxyde  de  manganèse,  soit  en  calcinant  les 
oxydes  plus  oxygénés  que  lui  : 


3MnSQ3  = 2Mu*0‘  -1-  O ; 
3MnO»  = Nn»OV  + O2. 


L’oxyde  rouge  de  manganèse,  n’étant  pas  altéré  par  la  cha- 
leur, sert  toujours  à doser  le  manganèse  dans  les  analyses  chi- 

^eToxydè  ne  se  combine  pas  avec  les  acides;  lorsqu’on  le  fait 
bouillir  avec  un  excès  d'acide  sulfurique,  il  donne  naissance  il 
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un  mélange  de  sulfates  de  protoxyde  et  de  sesqui  oxyde  de  man- 
S : InW  + 4(SO»,HU)  - 4HO  + 3S0»,Mn’0»  + S0»,M„0. 
L’oxyde  rouge  de  manganèse  peut  donc  être  considère  comme 
une  combinaison  de  protoxyde  et  de  sesqui-oxyde  de  man- 
o’anese. 

° Cet  oxyde  traité  par  l’acide  chlorhydrique  forme  3 équivalents 
de  protochlorure  de  manganèse,  et  dégage  1 équivalent  de 
chlore  : Mn30’*  -j-  4C111  ==  4110  -\-  3ClMn  -f-  CI. 


SESQUI-OXYDE  DE  MANGANÈSE.  Mn203. 

Équiv.  = 987,50  ou  79. 

Cet  oxyde  se  trouve  dans  la  nature;  les  minéralogistes  le 
désignent  sous  le  nom  de  braunite  quand  il  est  anhydre,  ou 
de  manganite  quand  il  est  hydraté  : sa  formule  est  alors  : 
Mn203,H0. 

On  le  trouve  souvent  mélangé  avec  le  peroxyde  de  manganèse. 

11  est  cl’un  brun  noirâtre  ; il  se  dissout  dans  quelques  acides 
sans  s’altérer  et  forme  de  véritables  sels.  Il  entre  en  dissolution 
dans  l’acide  chlorhydrique  préalablement  refroidi  et  dégage  en- 
suite du  chlore  par  la  plus  faible  élévation  de  température  : 
3 Cl II  + Mn203,  = 2ClMn  4 3110  -f  Cl. 

L’équation  précédente  démontre  que  cet  oxyde  pourrait  servir 
à la  préparation  du  chlore. 

Préparation.  — On  obtient  le  sesqui-oxyde  de  manganèse  en 
laissant  le  protoxyde  de  manganèse  hydraté  s’oxygéh’ér  à l’air 
ou  en  soumettant  Tazotate  de  protoxyde  de  manganèse  à une 
calcination  ménagée  : 2(AzOB,MnO)  = Mn203  -|-  2Az04  -j-  O. 

Le  sesqui-oxyde  de  manganèse  prend  encore  naissanceparl’ac- 
tion  du  manganate  et  du  permanganate  de  potasse  sur  une  dis- 
solution d’un  sel  de  protoxyde  de  manganèse.  On  peut  aussi  le 
préparer  en  faisant  passer  du  chlore  sur  du  protoxyde  ou  du  car- 
bonate de  manganèse  en  excès,  et  en  traitant  le  produit  par  de 
l’acide  sulfurique  faible,  qui  dissout  l’excès  de  protoxyde  ou  de 
carbonate  de  manganèse  et  laisse  le  sesqui-oxyde  pur. 


CI-OXYDE  OU  PEROXYDE  DE  MANGANÈSE.  MllO2. 

Équiv.  = 513,75  ou  43,5. 

Ce  corps  est  le  plus  important  de  tous  les  oxydes  de  manganèse. 
Il  sert  à la  préparation  de  l’oxygène  et  du  chlore  ; on  l’emploie 
dans  les  verreries  pour  décolorer  les  verres  qui  contiennent  du 
protoxyde  de  fer  ou  de  l'oxyde  intermédiaire. 

Le  peroxyde  de  manganèse  est  abondamment  répandu  dans  la 
nature,  tantôt  sous  la  Tonnede  cristaux  prismatiques  très-  nets  et 
d’un  gris  d’acier,  tantôt  en  masses  cristallines  et  radiées  : on 


2 02 


PEROXYDE  DE  MANGANÈSE. 


donne,  en  minéralogie,  le  nom  de  pyrolusile  au  peroxyde  de  man- 
ganèse pur  et  anhydre,  mais  on  le  trouve  rarement  a cet  état.  Il 
contient  ordinairement  du  spath  fluor,  des  hydrates  de  sesqui- 
oxyde de  manganèse  et  du  peroxyde  de  fer,  du  carbonate  de  chaux, 
de  la  baryte  et  une  certaine  quantité  d’eau. 

On  le  rencontre  principalement  dans  les  terrains  primitifs  et 
intermédiaires. 

Sainl-Dié,  Romanèche  près  Mcâcon,  Thiviez,  la  Saxe,  la  Bo- 
hême, fournissent  de  grandes  quantités  de  peroxyde  de  manga- 
nèse. L’oxyde  de  manganèse  de  Romanèche  contient  une  quan- 
tité considérable  de  baryte  qui  paraît  être  en  combinaison 
avec  le  peroxyde  de  manganèse  jouant  le  rôle  d'un  acide  faible. 

Propriétés.  — Le  peroxyde  de  manganèse  est  décomposa- 
ble  par  la  chaleur  et  laisse  dégager  le  tiers  de  l’oxygène  qu’il 
contient,  en  passant  à l’état  d’oxyde  rouge  de  manganèse  : 
3Mn02  = Mn304  -)-02.  Un  kilogramme  de  peroxyde  de  manganèse 
supposé  pur  peut  fournir  environ  69  litres  d’oxygène. 

Le  bioxyde  de  manganèse  appartient  à celte  classe  particu- 
lière de  composés  désignés  sous  le  nom  tVoxydes  singuliers,  c’est- 
à-dire  qui  ne  se  comportent  ni  comme  base  ni  comme  acide.  Leur 
enlève-t-on  un  équivalent  d’oxygène,  on  en  fait  des  bases  puis- 
santes; vient  on,  au  contraire,  à leur  ajouter  un  équivalent  de 
ce  gaz,  on  les  transforme  en  de  véritables  acides  : c’est  ce 
qu’expriment  les  réactions  suivantes  : 


MnO*  + SOMlO  = MnO.SOl  + O + HO 
MnO*  + KO, HO  + O = KO, MnO3  + HO. 

•V 

L’acide  chlorhydrique  décompose  le  peroxyde  de  manga- 
nèse et  forme  du  prolochlorure  de  manganèse  et  du  chlore  : 
MnO*  -j-  2C1H  = 2110  -}-ClMn  -(-  Cl.  C’est  sur  cette  réaction  qu'est 
fondée  la  préparation  du  chlore. 

L'acide  sulfurique  concentré  est  sans  action  à froid  sur  le  per- 
oxyde de  manganèse  ; mais  sous  l’influence  de  la  chaleur,  il  en 
dégage  lamoitié  de  l’oxygène  qu'il  contient  et  forme  du  sulfalede 
protoxyde  de  manganèse:  MnO*-j-SOs,HO  = SO*,MnO  -f  110  + 0. 

L’acide  sulfurique  étendu,  mêlé  à des  matières  organiques, 
peut  aussi  attaquer,  sous  l'influence  de  la  chaleur,  le  bi-oxyde 
de  manganèse. 

A froid  comme  à chaud,  l’acide  azotique  parait  être  sans 
action  sur  le  peroxyde  de  manganèse  ; mais  en  présence  d’une 
matière  organique  qui  s’empare  d’une  partie  de  l’oxygène  de 
l’oxyclc,  l’acide  azotique  produit  de  l’azotate  de  protoxyde  de 
manganèse. 

L’acide  oxalique  est  décomposé  par  le  peroxyde  de  manganèse 
et  donne  de  l’oxalate  de  protoxyde  de  manganèse  et  un  dégage- 
ment d’acide  carbonique.  Un  équivalent  cïe  peroxyde  produit 
4 volumes  ou  2 équivalents  d’acide  carbonique  ; en  effet  l'acide 
oxalique  ayant  pour  formule  C20S,3I10,  on  peut  représenter  ainsi 
la  réaction  : 2(CÎ0:,,3I10)  -f-MnO*  = CW, MnO  + 6110  -f-  2CO  . 
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L’acide  sulfureux  forme  avec  le  peroxyde  de  manganèse  un 
mélange  d'hyposulfate  et  de  sulfate  de  protoxyde  de  manganèse  : 

S02  -f  MnO2  = S03,Mn0  ; 

2S02  + MnO2  = S205,Mn0. 

3S02  4-  2Mn02  = S03,JIn0  + S205,Mn0. 

Lapotasseet  la  soude  chauffées  à l’abri  de  l’air  avec  le  peroxyde 
de  manganèse  le  dédoublent  en  acide  manganique  et  en  hydrate 
de  sesqui-oxyde  de  manganèse  (M.  Mitscherlich)  : 


35In02  + KO, HO  = Mn03,K0  + Mu203,H0. 


Le  peroxyde  de  manganèse  chauffé  avec  de  la  potasse  en  pré- 
sence de  l’air  ou  d’un  corps  oxydant,  se  transforme  complètement 
en  manganate  de  potasse  : Mn02-f-0-|-K0,H0  = MnO3, KO -f- HO. 

Cet  oxyde  se  dissout  dans  le  verre  et  dans  le  borax,  et  les  co- 
lore en  un  beau  violet  foncé. 

On  le  distingue  facilement  du  sesqui-oxyde  ; en  effet  ce  dernier 
oxyde  n est  attaqué  que  très-difficilement  par  l’acide  sulfurique 
concentré  qui  dissout  au  contraire  avec  rapidité  le  peroxyde  de 
manganèse.  En  outre,  le  peroxyde  de  manganèse  donnepar  la 
trituration  une  poudre  d’un  gris  très-foncé,  tandis  que  celle  du 
sesqui-oxyde  est  brune. 


Préparation.  — On  peut  obtenir  le  bi-oxyde  de  manganèse 
par  divers  procédés. 

1°  En  chauffant  avec  du  chlorate  de  potasse  l’un  des  autres 
oxydes  de  manganèse,  et  particulièrement  le  sesqui-oxyde  : 


6Mq203  + CIO5, KO  = rninO2  -f-  C1K. 

rouge  temP®rature  troP  élevée  changerait  le  peroxyde  en  oxyde 

2°  En  traitant  l’hydrate  ou  le  carbonate  de  protoxyde  de 
manganèse,  en  suspension  dans  l’eau,  par  un  excès  de  chlore  : 


2MnO  + Cl  = ÇlMn  + MnO2. 

.maVMjS*  ma.n&,an^se  P^paré  par  cette  méthode  con- 
(ï  BerthiS;  Pulverulent>  fiui  a pour  formule  MnO2, HO 

nates^lcahnTnnp^pe manganates  ou  les  permanga- 

qui  est  le  mémo  ' acic^e®  e^endus.  On  obtient  ainsi  un  hydrate 
qui  est  le  même  que  le  procèdent  (M.  Mitscherlioht 

précipîmCmfo°nnn  Z6  bl'omale  de  protoxyde  de  manganèse,  il  se 

(M? ^ÎSmmeïsbeS  ° n°U'e  " P°m'  «°mPorition  : 

azotimift  ^ 1l0xydPe  rouS°  de  manganèse  par  de  l’acide 

sitio.?:4MuOSHO(M.l|leiqh™)<:  ""  hydrate  qui  a Pour  comP°- 
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Usages.  — Ce  corps  est  le  plus  important  des  oxydes  de  man- 
ganèse. 11  sert  à préparer  l’oxygène  et  le  chlore  : il  est  em- 
ployé dans  les  verreries  pour  peroxyder  le  fer,  et  décolorer  les 
verres  qui  contiennent  du  protoxyde  de  fer  ou  de  l’oxyde  de  fer 
intermédiaire. 


COMBINAISONS  ACIDES  DU  MANGANÈSE  AVEC  l’OXYGÈNE. 

On  connaissait  depuis  longtemps  un  composé  qui  se  produit 
lorsqu’on  fait  fondre  de  la  potasse  avec  du  peroxyde  de  manga- 
nèse et  du  nitre  ; on  savait  que  ce  corps  communique  à l’e°au 
une  teinte  verte,  et  que  sous  l’influence  d’une  grande  quantité 
de  ce  liquide,  la  couleur  passe  du  vert  au  violet  et  ensuite  au 
rouge  ; cette  propriété  singulière  lui  avait  fait  donner  le  nom 
de  caméléon  minéral. 

MM.  Chevillot  et  Edwards  reconnurent  la  véritable  nature  de 
ce  corps  et  démontrèrent  qu’il  contient  un  acide  particulier, 
l’acide  manganique  : plus  tard  M.  Mitscherlich  étudia  de  la  ma- 
nière la  plus  complète  l’action  des  alcalis  sur  le  peroxyde  de 
manganèse;  il  mit  hors  de  doute  l’existence  de  deux  acides  du 
manganèse  et  fit  connaître  leur  composition  et  leurs  principales 
propriétés. 

L’acide  manganique  prend  naissance  lorsqu’on  calcine  au  con- 
tact de  l’air  ou  en  présence  d’un  corps  oxydant  du  peroxyde  de 
manganèse  avec  de  la  potasse.  On  forme  ainsi  du  manganate  de 
potasse  qui  a pour  formule  : Mn03,K0. 

On  n’a  pu  jusqu’à  présent  obtenir  l’acide  manganique  isolé  ; 
quand  on  traite  un  manganate  par  un  acide,  l’acide  mangani- 
que se  décompose  immédiatement. 


MANGANATE  DE  POTASSE.  MnOs,KO. 

Èquiv.  = 1231), Ci  ou  98,G3. 


Lorsqu’on  dissout  dans  une  petite  quantité  d’eau  le  produit  de 
la  calcination,  au  contact  de  l'air,  ou  mieux  dans  un  courant 
d’oxygène,  d’un  mélange  de  poids  égaux  de  peroxyde  de  man- 
ganèse et  de  potasse,  et  qu’on  abandonne  la  liqueur  à une  éva- 
poration lente,  on  obtient  des  cristaux  verts  de  manganate  de 
potasÆ  qu’on  peut  dessécher  ensuite  sur  une  brique  ou  sur  une 
plaque  de  porcelaine  dégourdie. 

Le  manganate  de  potasse  est  d’une  grande  instabilité  : il  cède 
facilement  une  partie  de  son  oxygène  à un  grand  nombre  de 
corps,  et  tend  à se  décomposer  en  potasse  et  en  sesqui-oxyde  de 
manganèse  : toutes  les  matières  organiques  le  détruisent  ; aussi 
sa  dissolution  ne  doit  jamais  être  filtrée  sur  du  papier.  Un  excès 
de  potasse  donne  de  là  stabilité  à ce  sel.  Soumis  à une  tempéra- 
ture rouee.  il  se  décompose  en  oxygène,  en  sesqui-oxyde  de 
manganèse  et  en  potasse  : 2(MnÔs,K0)2K0-f-Mnî0s-|-08. 
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Le  manganate  de  potasse  en  présence  d’une  grande  quantité 
d’eau,  se  transforme  en  permanganate  de  potasse  qui  est  rouge, 
et  laisse  déposer  de  l’hydrate  de  peroxyde  de  manganèse  : dans 
cette  décomposition,  2 équivalents  de  potasse  deviennent  libres  : 
3(MnO»,KO)  + 2 HO  = Mn207,K0  -f-  MnO*+  2(KO,HO). 

Le  manganate  de  potasse  peut  se  transformer  dans  une  grande 
quantité  d’eau  froide  en  permanganate  de  potasse,  sans  laisser 
déposer  d’hydrate  de  peroxyde  de  manganèse  ; l’oxygène  tenu 
en  dissolution  dans  l’eau  détermine  alors  l’oxydation  du  man- 
ganate. 

Ces  réactions  expliquent  le  changement  de  teinte  du  camé- 
léon minéral,  lorsqu’on  étend  d’eau  sa  dissolution. 

Un  acide  même  très-faible,  l’acide  carbonique,  par  exemple, 
fait  passer  au  rouge  la  teinte  verte  du  manganate  ; il  se  forme 
du  permanganate  de  potasse  qui  est  rouge,  et  un  sel  de  pro- 
toxyde de  manganèse  : 


o(Mn03,K0)  + 4S03  = S03,MnO  + 3(S03,KO)  + 2(Mn207)KO). 

Un  excès  d’acide  déplace  l’acide  permanganique  : si  la  liqueur 
est  légèrement  chauffée,  elle  se  décolore,  parce  que  l’acide  per- 
manganique se  décompose  par  une  faible  élévation  de  tempé- 
rature. 

Les  acides  en  eux,  tels  que  les  acides  sulfureux,  phospho- 
reux, tiansforment  le  manganate  de  potasse  en  un  mélange 

d un  sel  de  potasse  et  d’un  sel  de  protoxyde  de  manganèse  * 
Mn03,K0  -(-  2S02  = S03,K0  -|-  S03,MnO.  wn&anese  . 

Le  manganate  de  potasse  est  isomorphe  avec  le  sulfate,  le  sé- 
lemate,  le  chromate  de  potasse,  et  dans  les  manganates  neutres, 

ifln116!  dtù  l’acide  est  à l’oxygène  de  la  base  comme  3 : 1 
(M.  Mitscherlich). 


ACIDE  PERMANGANIQUE.  Mn2G7. 

Équiv.  = 1387,5  ou  lit. 

lreL’SpPl7'S??ni,Ue  «*.“  Ii‘!“ide  <**.  d'un  noir  vordà- 
tès-âvidê  ,'-mo  i Il|?S’  P™1  Pûuv0’r  SC  solidifier.  11  est 

ôféan iaues lîl  dos  ™Pc"ra  ,ioIcltes-  Les  matières 
t,  ques,  tsttes  que  le  sucre,  le  papier  etc  pn  onèrent  H 
décomposition.  L oxygène  l’azote  le  oiJlE  en  °Pl;fent  Kl 
lui  • l’DvrifrarrArrn  ,r> le  chlore,  sont  sans  action  sur 

mum  d’owiPi lion  le  c,a.1  HUes  d hydrogène,  les  acides  au  mini- 
Fn  erLy,d  ? ’ulc  decoraP°sent  rapidement. 

nce  (.  e ammoniaque,  l’acide  permanganique  est  dé- 
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composé  et  donne  de  l’eau,  de  l’azote  et  du  sesqui-oxyde  de 
manganèse  : 

3Mn*07  + 4 A Zip)  = 3Mn«03  + 121IO  + 4Az. 

Cet  acide  forme  avec  les  bases  alcalines  des  sels  solubles  dans 
l’eau,  dont  la  dissolution  est  d’un  beau  rouge;  ces  sels  sont  iso- 
morphes avec  les  perchlorates. 

L’acide  permanganique  est  un  peu  soluble  dans  l’acide  sulfu- 
rique concentré. 

■•réparation.  — On  obtient  l’acide  permanganique  en  dé- 
composant le  permanganate  de  baryte  par  l’acide  sulfurique 
étendu  et  froid. 

Pour  préparer  le  permanganate  de  baryte,  on  peut  : t°  cal- 
ciner de  l’azotate  de  baryte  avec  du  peroxyde  de  manganèse  ; 
'1°  traiter  une  dissolution  chaude  de  permanganate  de  potasse 
par  de  l’azotate  d’argent  ; il  se  forme  de  l’azotate  de  potasse,  et 
du  permanganate  d’argent  qui  est  peu  soluble  dans  l’eau  froide 
et  qui  se  dépose  en  cristaux  ; ce  dernier  sel  est  redissous  dans 
l’eau  chaude,  et  décomposé  par  le  chlorure  de  baryum  qui  pro- 
duit du  chlorure  d argent  insoluble  et  du  permanganate  de 
baryte  soluble. 

On  peut  préparer  encore  l’acide  permanganique  en  décompo- 
sant le  permanganate  de  baryte  par  l’acide  phosphorique. 


PERMANGANATE  DE  POTASSE.  Mn*07,K0. 

Équiv.  = 1978/29  ou  158,20. 

Le  permanganate  de  potasse  peut  être  obtenu  en  cristaux  vo- 
lumineux de  la  plus  grande  régularité;  il  est  soluble  dans  15  à 
16  parties  d’eau  froide;  sa  dissolution  est  d’un  très-beau  rouge, 
tirant  sur  le  violet;  ilsc  décompose  dans  les  mêmes  circonstan- 
ces que  l’acide  permanganique,  en  sesqui-oxyde  de  manga- 
nèse, en  potasse  et  en  oxygène.  Il  produit  avec  le  phosphore  et 
le  soufre  des  mélanges  qui  détonent  par  le  choc  ou  par  la  cha- 
leur. .... 

Le  permanganate  de  potasse  peut  revenir  a I état  de  manga- 
nate  vert,  lorsqu’on  le  met  en  présence  d’un  grand  excès  de 
potasse.  On  suppose  que,  dans  cette  réaction,  les  matières  étran- 
gères contenues  dans  la  potasse  absorbent  de  l'oxygène,  et  chan- 
gent le  permanganate  en  manganale. 

La  dissolution  de  permanganate  de  potasse  est  devenue  de- 
puis quelque  temps  un  réactif  précieux.  On  s’en  sert  : 1°  pour 
reconnaître  des  traces  d’acide  sulfureux  dans  l’acide  chlorhydri- 
que du  commerce,  ou  pour  constater  la  présence  des  composés 
nitreux  dans  l'acide  azotique;  ces  composés,  de  même  que  l’a- 
cide sulfureux,  décolorent  promptement  la  dissolution  de  per- 
manganate de  potasse;  2°  pour  distinguer  les  sels  de  fer  au 
minimum  des  sels  au  maximum,  qui  ne  décolorent  pas  le  per- 
manganate, et  pour  doser  le  fer  (M.  Margueritte);  3°  poui  le 
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dosage  par  voie  humide  des  azotates  et  des  phosphates  ; 4°  pour 
le  dosage  du  soufre  (MM.  Cloëz  et  Guignel). 

Préparation.  — Le  permanganate  de  potasse  prend  naissance 
toutes  les  fois  qu’on  soumet  le  manganate  de  potasse  à l’action 
d’un  corps  oxydant,  tel  que  le  nitre,  le  chlorate  de  potasse,  etc. 
On  peut  le  préparer  en  faisant  passer  un  courant  d’oxygène  sur 
du  manganate  de  potasse  placé  dans  un  tube  de  porcelaine  et 
chauffé  au  rouge  sombre. 

Le  procédé  suivant  permet  d’obtenir  avec  facilité  de  grandes 
quantités  de  permanganate  de  potasse  pur. 

On  mélange  intimement  4 parties  de  peroxyde  de  manganèse 
et  3 parties  et  demie  de  chlorate  de  potasse;  on  ajoute  au  mé- 
lange 5 parties  de  potasse  caustique  dissoute  dans  une  petite 
quantité  d’eau  ; on  fait  sécher  la  masse  qu’on  pulvérise  de  nou- 
veau, et  qu’on  maintient  au  rouge  sombre  pendant  une  heure 
dans  un  creuset  de  terre. 

La  masse  refroidie  est  traitée  à plusieurs  reprises  par  une 
grande  quantité  d’eau,  et  la  dissolution  ainsi  obtenue  est  aban- 
donnée au  repos,  ou  filtrée  sur  du  verre  pilé.  Il  ne  reste  plus 
qu’à  la  concentrer  suffisamment  pour  qu’elle  dépose,  au  bout 
d’un  certain  temps,  de  beaux  cristaux  de  permanganate  de  po- 
tasse. La  concentration  du  permanganate  de  potasse  doit  être 
opérée  à une  température  aussi  basse  que  possible  pour  éviter 
la  décomposition  de  ce  sel  par  la  chaleur  (MM.  Wœhler  et  Gré- 
gory). 

L’acide  permanganique  peut  former  avec  la  soude,  la  baryte, 
la  strontiane,  la  chaux',  1 oxyde  d’argent,  etc.,  des  sels  qui  sont 
colores  en  rouge  et  qui  présentent  une  certaine  analogie  avec  le 
permanganate  de  potasse. 

Tous  ces  sels  peuvent  être  obtenus  en  décomposant  le  perman- 
ganate d argent  par  des  chlorures  métalliques. 


CARACTÈRES  DES  SELS  DE  PROTOXYDE  DE 
MANGANÈSE 

Ces  sels  sont  en  général  incolores,  ou  légèrement  colorés  en 
se  . cette  couleur  a été  attribuée  nendant  Innp-fpmns  à la  nrÆ_ 


rlkçnlnt;™  Zlri  V “'v-wcaei  ammoniacal  qui  se  îonne.  si  la 
on  est  trcs-acide,  il  ne  se  fait  pas  de  précipité,  mais  la 
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liqueur  brunit  bientôt  au  contact  de  l’air,  et  laisse  déposer  un 
oxyde  brun. 

Carbonate  de  soude  ou  de  potasse.  — Précipité  blanc  légèrement 
rosé  de  carbonate  de  manganèse,  inaltérable  à l’air;  peu  solu- 
ble dans  le  chlorhydrate  d’ammoniaque. 

Carbonate  d'ammoniaque.  — Môme  réaction. 

Phosphates  alcalins.  — Précipité  blanc,  inaltérable  à l’air. 

Acide  oxalique  ou  oxalates.  — Précipité  blanc,  cristallin,  si  les 
liqueurs  sont  concentrées;  si  elles  contiennent  du  chlorhydrate 
d’ammoniaque,  il  ne  se  fait  pas  de  précipité,  ou  du  moins  lé  pré- 
cipité ne  se  forme  qu’à  la  longue,  et  dans  ce  cas  il  est  coloré. 

Cyanoferrure  de  potassium.  — Précipité  blanc  rosé,  soluble 
dans  les  acides. 

Cyanoferride  de  potassium.  — Précipité  brun,  insoluble  dans 
les  acides. 

Sulfhydrate  d’ ammoniaque.  — Précipité  de  sulfure  de  manga- 
nèse, couleur  de  chair.  Ce  précipité  brunit  à l’air;  il  est  insolu- 
ble dans  un  excès  de  réactif. 

Acide  sülfhydrique.  — Pas  de  précipité,  môme  en  présence 
des  acétates  alcalins. 

Les  substances  organiques  non  volatiles  peuvent  masquer  en 
partie  les  réactions  des  sels  de  manganèse. 

Les  sels  de  protoxyde  de  manganèse,  chauffés  au  chalumeau 
avec  du  borax,  donnent  un  verre  qui  se  colore  en  violet  dans 
la  flamme  extérieure  et  qui  se  décolore  dans  la  flamme  inté- 
rieure. 

Chauffés  avec  de  l’azotate  de  polasse  et  de  la  potasse,  les  sels 
de  manganèse  donnent  du  manganate  de  polasse  qui  colore  l’eau 
en  vert,  forme  une  liqueur  rose  avec  les  acides  étendus,  et  se 
décolore  rapidement  par  le  contact  de  l'acide  sulfureux  ou  des 
matières  organiques,  comme  le  sucre, le  papier,  etc.  Ce  dernier 
caractère  est  le  plus  important,  et  sert  a distinguer  le  manga- 
nèse de  tous  les  autres  métaux. 
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Ces  essais  ont  pour  but  de  déterminer  la  quantité  de  chlore 
qu’un  oxyde  de  manganèse  peut  donner  quand  on  le  soumet  à 
l'action  de  l’acide  chlorhydrique. 

Poür  faire  comprendre  le  principe  de  celle  analyse,  il  est  utile 
de  rappeler  ici  l’action  que  l’acide  chlorhydrique  exerce  sur  les 
différents  oxydes  de  manganèse  : 


Protoxyde 

4 cm 

= no  -f 

CIMn. 

Oxyde  rouge...  . 

. . . MaOt  ^ 

+ (Cl  H)» 

\ = (HO)1  à + 

CIMn  -t  Cl  ; 

Sesqui-o.xydc. . . . 

...  MnO'J 

4 ICII!  i 

£ = (HO)'  l + 

CIMn  4 Cl  ; 

Peroxyde 

. . . MnOî 

4 (cnn 

= (110)2  4 

CIMn  4 Ct. 

Ces  formules  démontrent  que  les  oxydes  de  manganèse  don 


20  0 


essais  des  oxydes  de  manganèse. 

rient,  quand  ou  les  chauffe  avec  de  1 acide  chlorhydrique,  une 
proportion  de  chlore  qui  est  l’epresentee  exactement  pai  la 
quantité  d’oxygène  qui  se  trouve  en  plus  de  l’oxygène  du  pro- 
toxyde; ainsi  le  protoxyde  de  manganèse,  traité  par  1 acide 
chlorhydrique,  ne  produit  que  du  chlorure  de  manganèse  et  de 
l’eau  ; l’oxyde  rouge  dégage  1/3  d’équivalent  de  chlore;  le  ses- 
qui-oxyde  en  produit  1/2  équivalent,  et  le  peroxyde  de  manga- 
nèse en  donne  I équivalent. 

Les  manganèses  du  commerce  n’ayant  de  valeur  que  par  le 
chlore  qu’ils  produisent  quand  on  les  traite  par  l’acide  chlorhy- 
drique, on  comprend  que  l’essai  d’un  manganèse  puisse  se  faire 
en  appréciant  la  quantité  de  chlore  qu’il  dégage  sous  l’influence 
de  l’acide  chlorhydrique. 

C’est  sur  ce  principe  qu’est  fondée  l’analyse  des  manganèses, 
par  la  méthode  que  l'on  doit  à Gay-Lussac. 

L’expérience  directe  a démontré  que  du  peroxyde  de  manga- 
nèse pur  pris  sous  le  poids  de  3gr,98  donne  exactement  un  litre 
de  chlore  à 0°  et  sous  la  pression  deOm,7fi,  quand  on  le  dissout 
dans  l’acide  chlorhydrique. 

Lorsqu’on  se  propose  de  faire  l’essai  d’un  manganèse  du  com- 
merce, on  en  pèse  3gr,98  que  l’on  introduit  dans  un  petit  ballon, 
qui  porte  un  long  tube  venant  se  rendre  dans  une  dissolution 
étendue  de  potasse  placée  dans  un  ballon  à long  col  ; on  verse 
sur  le  manganèse  2a  ou  30  grammes  d’acide  chlorhydrique 
concentré  qui  ne  doit  pas  contenir  d’acide  sulfureux  ; on  bou- 
che immédiatement  le  ballon  avec  un  bouchon  qui  s’adapte  au 
tube  ; on  chauffe  légèrement  l’acide  chlorhydrique  pour  faciliter 
la  réaction;  il  se  dégage  du  chlore  qui  vient  se  dissoudre  dans 
la  dissolution  alcaline. 

Lorsque  le  manganèse  est  dissous  et  qu’il  ne  se  dégage  plus 
de  chlore,  on  arrête  l’opération  ; la  liqueur  alcaline  chlorée  est 
mêlée  à une  quantité  d’eau  telle  que  son  volume  représente  un 
litre;  on  l’analyse  ensuite  au  moyen  de  l’acide  arsénieux  titré 
par  une  méthode  qui  a été  décrite  en  traitant  de  la  chloro- 
métrie. 

Si  l’analyse  démontre  que  cette  dissolution  contient,  par 
exemple,  80  centilitres  de  chlore,  c’est  que  le  manganèse  sou- 
mis à l expérience  était  formé  de  80  pour  1 00  de  peroxyde  de 
manganèse  pur,  et  de  20  pour  100  de  matières  étrangères.  On 
dit  alors  qu’il  marque  80  degrés. 

Les  manganèses  que  l’on  trouve  en  général  dans  le  commerce 
marquent  de  63  à 70  degrés  chlorométriques. 

L essai  d un  manganèse  doit  faire'  connaître  une  autre  donnée 
tics-importante  pour  le  fabricant  : en  effet,  les  manganèses  du 
commerce  sont  souvent  mélangés  à du  sesqui-oxyde  de  fer,  à 
des  carbonates  de  chaux,  de  baryte,  etc.,  qui  saturent  une  cer- 
taine quantité  d acide  chlorhydrique  qui  se  trouve  ainsi  con- 
sommée inutilement  pour  produire  des  chlorures  de  fer,  de  cal- 
cium,  de  baryum.  Dans  l’essai  complet  d’un  manganèse,  il  faut 
donc  déterminer  non-seulement  la  quantité  de  chlore  qu’il 
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peut  dégager,  mais  encore  la  proportion  d’acide  chlorhydrique 
qui  est  consommée  par  les  corps  étrangers. 

Pour  apprécier  d’une  manière  approximative  la  quantité 
d'oxydes  ou  de  carbonates  étrangers,  on  peut  traiter  le  manga- 
nèse par  une  dissolution  titrée  d’acide  chlorhydrique,  qui  est 
assez  étendue  pour  dissoudre  les  corps  étrangers  sans  attaquer  le 
peroxyde  de  manganèse.  L’opération  est  très-simple  et  se  fait 
d’après  les  principes  posés  à l’article  Alcalimétrie. 

Cette  détermination  peut  encore  être  faite  par  une  autre  mé- 
thode dont  nous  allons  donner  le  principe,  en  suivant  les  indica- 
tions de  Gav-Lussac. 

On  traite  3sr,98  du  peroxyde  de  manganèse  à essayer  par  un 
grand  excès  d’acide  chlorhydrique,  soit  -23  centimètres  cubes,  et 
on  détermine  le  litre  de  l’oxyde  par  le  procédé  ordinaire.  11 
reste  en  dissolution  du  chlorure  de  manganèse  et  un  excès  d’a- 
cide chlorhydrique. 

On  apprécie  cet  excès  d’acide  chlorhydrique  en  versant  dans 
la  liqueur  une  dissolution  titrée  de  carbonate  de  soude  ; il  se 
forme  du  carbonate  de  manganèse  qui  se  redissout  tant  que  la 
liqueur  contient  de  l’acide  chlorhydrique  en  excès  ; la  saturation 
est  opérée  lorsque  le  précipité  de  carbonate  de  manganèse  ne 
se  redissout  plus.  Le  volume  de  dissolution  titrée  de  carbonate 
de  soude  qui  a été  nécessaire  pour  saturer  l’acide  fait  connaître 
la  quantité  d’acide  chlorhydrique  qui  était  libre  ; on  la  retran- 
che donc  des  25  centilitres  d’acide  employé.  Le  reste  représente 
la  quantité  d’acide  chlorhydrique  qui  a servi  à attaquer  le  per- 
oxyde de  manganèse  et  à dissoudre  les  corps  étrangers.  Le  titre 
de  l’oxyde  ayant  été  déterminé  par  une  expérience  préalable, 
on  connaît  la  quantité  d’acide  chlorhydrique  qui  a été  employée 
pour  attaquer  le  peroxyde  de  manganèse  ; le  reste  représente 
donc  la  quantité  d’acide  chlorhydrique  consommée  par  les  corps 
étrangers  contenus  dans  l’oxyde.  On  néglige  dans  celte  analyse 
la  faible  quantité  d’acide  chlorhydrique  qui  se  dégage  avec  le 
chlore  pendant  la  réaction. 


FER. 

Équiv.  = 330  ou  28. 


Le  fer  est  considéré  comme  le  plus  important  de  tous  les  mé- 
taux. 11  est  très-abondamment  répandu  dans  la  nature  ; il  s’v 
trouve  quelquefois  à l’étal  natif,  mais  surtout  à l’état  d’oxyde,  de 
sulfure  et  de  carbonate. 

Le  fer  du  commerce  n’est  jamais  pur;  il  contient  toujours  des 
traces  de  carbone,  de  silicium,  de  soufre,  et  quelquefois  de  phos- 
phore. ... 

Comme  on  observe  quelques  différences  entre  les  propriétés 
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du  fer  pur  et  celles  du  fer  du  commerce,  nous  examinerons  sé- 
parément le  fer  sous  ces  deux  états. 


FER  PDR. 

Pour  obtenir  le  fer  dans  un  état  de  pureté  absolue,  on  peut 
réduire  un  de  ses  oxydes  par  l’hydrogène  sec  sous  l’influence  de 
s la  chaleur. 

La  température  à laquelle  s’opère  la  réduction  exerce  une 
grande  influence  sur  les  propriétés  du  métal.  Si  cette  réduction 
s'est  faite  au  rouge  vif,  le  fer  est  d’un  blanc  d’argent  ; il  est 
agrégé,  possède  l’éclat  métallique  et  présente  la  plupart  des  pro- 
priétés physiques  des  fers  de  première  qualité  du  commerce,  il 
est  seulement  un  peu  plus  difficile  à fondre. 

Si  l’on  réduit  le  peroxyde  de  fer  pur  par  l’hydrogène,  à la 
i température  d’une  flamme  de  lampe  à alcool,  on  obtient  le  fer 
sous  la  forme  d’une  poudre  noire  excessivement  poreuse,  qui 
s’enflamme  à la  température  ordinaire,  dès  qu’on  la  pi’ojette 
dans  l’air  ; dans  cet  état  le  fer  porte  le  nom  de  fer  pyrophorigue  de 
i Ma  gnns. 

L’inflammabilité  du  fer  est  encore  augmentée,  lorsqu’on  inter- 
pose entre  ses  molécules  un  corps  poreux  qui  les  divise  : ainsi,  le 
fer  réduit  en  présence  d'uncorps  réfractaire,  tel  que  l’alumine, 
s’enflamme  au  contact  de  l’air,  et  peut  d’ailleurs  supporter 
l’action  d’une  température  élevée  sans  cesser  d’être  pyropho- 
ij  rique. 

On  prépare  dans  les  laboratoires  le  fer  pyrophorique  de  Ma- 
gnus  en  précipitant  par  un  excès  d’ammoniaque  la  dissolution 
d’un  sel  de  fer  au  maximum,  mêlée  d’un  peu  d’alun  ; il  se 
forme  ainsi  un  mélange  d’hydrate  de  sesqui-oxyde  de  fer  et  d’a- 
a lumine,  qui  est  lavé,  séché  et  pulvérisé.  La  poudre  est  intro- 
duite, sous  le  poids  de  2 ou  3 décigrammes,  dans  une  ampoule 
de  verre  qui  communique  avec  un  appareil  à hydrogène  sec.  On 
chauffe  légèrement  l’ampoule  avec  une  lampe  à alcool  ; lorsqu’il 
ne  se  dégage  plus  de  vapeur  d’eau,  on  laisse  refroidir  le  métal 
dans  le  courant  d’hydrogène  et  l’on  ferme  ensuite  l’ampoule  à 
la  lampe. 

Lorsqu’on  casse  l’ampoule,  et  qu’on  projette  le  fer  dans  l’air, 
le  métal  s’y  enflamme  avec  éclat. 

Pour  préparer  du  fer  pur  en  masse,  on  fond  au  feu  de  forge, 
dans  un  creuset  réfractaire  et  luté  avec  de  l’argile,  du  fil  de  fer 
très-fin  avec  155  de  son  poids  d’oxyde  de  fer;  le  mélange  doit 
etre  recouvert  de  verre  pulvérisé  : l’oxygène  de  l’oxyde  de  fer 
brûle  le  charbon  contenu  dans  le  fer  du  commerce,  et  oxyde  le 
silicium  et  le  phosphore  qui  passent  dans  le  verre  à l’état  de 
phosphates  et  de  silicates  alcalins.  On  obtient  ainsi  un  culot  de 
fer  d’un  blanc  d’argent. 

On  prépare  du  fer  très-pur,  en  beaux  cristaux  cubiques,  en  ré- 
duisant, sous  l’influence  d’une  température  élevée,  le  proto- 
chlorure  de  fer  par  l’hydrogène.  La  réduction  des  chlorures  par 
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1 hydrogène  peut  être  appliquée  à la  préparation  de  plusieurs 
métaux  purs  (M.  Péligotj. 


FER  DD  COMMERCE. 

Le  fer  du  commerce  est  d’un  gris  bleuâtre,  malléable,  ductile  : 
c’est  le  plus  tenace  de  tous  les  métaux  ; un  fil  de  2 millimètres 
de  diamètre  ne  se  rompt  que  sous  un  poids  de  2ü0  kilogram- 
mes; lorsqu’il  est  poli,  il  possède  beaucoup  d’éclat  : il  a une 
saveur  et  une  odeur  très-faibles  : il  devient  cassant  par  l’écrouis- 
sage; on  lui  rend  sa  ténacité  en  le  faisant  recuire. 

Le  fer  est  naturellement  grenu,  et  de  qualité  d’autant  meil- 
leure que  le  grain  est  plus  fin  et  plus  brillant;  il  devient  ner- 
veux par  le  martelage;  la  cassure  d’un  bon  fer  présente  un 
nerf  tordu,  fin  et  brillant  ; si  on  le  martèle  à froid  dans  le  sens 
de  sa  longueur,  ou  si  on  le  trempe,  il  redevient  grenu.  Le  fer 
poli  présente  souvent  des  taches  brimes  qui  portent  le  nom  de 
pailles,  et  qui  sont  dues  à l’interposition  de  scories  ou  d’oxyde 
de  fer. 

Les  fers  du  commerce  se  partagent  en  fers  farts,  qui  se  laissent 
forger  et  courber  à froid  ou  à chaud,  et  en  fers  rouverains,  qui 
cassent  à froid  ou  à une  température  plus  ou  moins  élevée:  ces 
deux  espèces  principales  de  fer  comprennent  plusieurs  variétés  ; 
ainsi  les  fers  rouverains  se  divisent  en  deux  catégories  : 1°  les  ' 
fers  métis,  qui  cassent  à chaud;  ils  doivent  celte  propriété  à une 
certaine  quantité  de  soufre  et  d’arsenic  : la  plus  faible  propor- 
tion de  soufre  suffit  pour  rendre  le  fer. insoudable  ; 2°  les  fers 
tendres,  qui  contiennent  une  certaine  proportion  de  phosphore, 
et  qui  cassent  à froid  : leur  cassure  est  à gros  grains  brillants. 

Les  fers  rouverains,  qui  cassent  froid  et  à chaud,  ne  peuvent 
être  appliqués  à aucun  usage. 

Le  1er  fondu  qui  se  refroidit  lentement  cristallise  en  cubes 
ou  en  octaèdres.  Le  fer  peut  môme  cristalliser  sans  perdre  l'état 
solide:  cette  propriété  exerce  une  grande  influence  sur  sa  téna- 
cité. Lorsqu’on  soumet  en  effet  pendant  un  certain  temps  du 
fer  nerveux  à des  vibrations  fréquentes,  il  s’établit  dans  la  masse 
un  mouvement  moléculaire  qui  détermine  la  cristallisation 
du  métal.  Il  n’est  pas  rare  de  voir  une  barre  de  fer  de  très- 
bonne  qualité  se  transformer  lentement,  sous  l’influence  de 
vibrations  souvent  répétées,  en  fer  cristallisé  à grandes  facettes: 
elle  devient  alors  cassante  et  perd  une  grande  partie  de  sa  té- 
nacité. 

Celle  cristallisation  s’observe  fréquemment  dans  le  fer  qui 
entre  dans  la  construction  des  ponts  suspendus  ou  dans  les  es- 
sieux de  voitures  et  de  locomotives.  Pour  rendre  au  fer  sa  tex- 
ture nerveuse  et  sa  ténacité,  il  faut  le  marteler  cl  le  forger. 
Dans  les  constructions  exposées  des  vibrations  dues  nu  passage 
fréquent  des  voitures,  on  trouve  souvent  des  clous  qui  sont  de- 
venus très-cassants  et  dont  la  texture  est  cristalline.  On  produit 
en  quelques  heures  un  changement  semblable  dans  les  barres 
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de  fer  que  l’on  maintient  à Une  température  rouge  dans  un  four 
à recuire,  et  qu’on  laisse  refroidir  sans  les  marteler. 

La  densité  du  fer  ordinaire  est  de  7,7  ; elle  devient  de  7,9  par 
le  martelage.  „ 

Le  fer  entre  en  fusion  à la  plus  forte  chaleur  d un  leu  de 
forge,  c’est-à-dire  à une  température  que  l’on  évalue  à 1000°  du 
thermomètre  à air. 

Le  fer  possède  une  propriété  dont  les  arts  tirent  un  grand 
parti  : il  se  ramollit  à une  température  qui  est  bien  inférieure 
à son  point  de  fusion  : dans  çetétat  on  peut  lui  donner,  par  le 
martelage,  tontes  les  formes  qu’exige  l’industrie,  il  se  soude  à 
lui-même  sans  l’intermédiaire  d’un  autre  métal,  et  la  partie  sou- 
dée est  aussi  solide  que  le  reste  de  la  barre,  dont  on  ne  peut 
plus  la  distinguer. 

Le  fer  est  éminemment  magnétique. 

Le  fer  pur,  que  l’on  nomme  fer  doux,  est  attiré  par  l’aimant  : 
il  se  comporte  comme  un  aimant  lorsqu’il  est  en  contact  avec  un 
aimant  ou  même  à une  très-petite  distance  ; mais  il  perd  immé- 
diatement cette  propriété  lorsqu’il  n'est  plus  en  contact  avec 
f l’aimant. 

Les  fers  carburés,  tels  que  l’acier  et  la  fonte,  ne  perdent  pas 
leurs  propriétés  magnétiques  lorsque  l’action  de  l’aimant  a cessé. 
A la  température  d'un  rouge  blanc,  le  fer  n’exerce  plus  aucune 
!,  action  sur  les  aimants. 

Le  fer  peut  se  conserver  indéfiniment  à la  température  ordi- 
naire dans  l’oxygène  et  l’air  secs  : chauffé  au  contact  de  l’air,  il 
absorbe  l’oxygène  et  se  recouvre  d’une  pellicule  d’oxyde  très- 
mince  qui  présente  le  phénomène  des  anneaux  colorés  ; les  di- 
verses couleurs  apparaissent  dans  le  même  ordre  et  aux  mêmes 
i températures  que  pour  l’acier. 

Au  rouge,  le  fer  s’oxyde  rapidement  et  produit  de  Y oxyde  des 
baltitures.  A la  chaleur  blanche,  le  fer  brûle  en  lançant  des  étin- 
celles. Si  l’on  introduit  dans  un  flacon  contenant  de  l’oxygène 
du  fer  préalablement  chaude  au  rouge  en  un  de  ses  points,  il 
brûle  dans  ce  gaz  avec  éclat. 

Le  fer  exposé  à l’air  humide  se  recouvre  d’une  couche  d’oxyde 
de  fer  hydraté,  qui  porte  le  nom  de  rouille.  Dès  qu’il  s’est  pro- 
duit à la  surface  du  fer  une  tache  de  rouille,  le  métal  s’oxyde 
a avec  rapidité.  On  admet  qu’il  se  forme  un  élément  de  pile 
1 dont  la  rouille  est  le  pôle  négatif  et  le  fer  le  pôle  positif  ; le  fai- 
ble courant  électrique  ainsi  produit  décompose  l’eau  dont  la 
rouille  est  imbibée,  et  le  fers’oxyde  complètement.  L’oxydation 
du  fer  est  accélérée  par  la  présence  de  l’acide  carbonique  de 
1 air.  La  rouille  contient  donc  de  l'acide  carbonique  et,  de  plus, 
elle  renferme  ordinairement  de  l’ammoniaque. 

On  préserve  le  fer  de  l'oxydation  en  le  recouvrant  d’une  cou- 
1 che  de  matière  grasse  ou  de  vernis.  On  peut  aussi  empêcher  le 
! fer  de  s’oxyder  en  le  maintenant  plongé  dans  une  eau  qui  con- 
tient en  dissolution  des  alcalis  ou  des  sels  alcalins,  tels  que  de  la 
d potasse,  de  la  soude,  de  la  chaux,  des  carbonates  alcalins,  du 
! borax,  etc.  Le  fer  conserve  son  poli  dans  une  eau  qui  contient 
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1/500  de  son  poids  de  carbonate  de  potasse  ou  de  carbonate  de 
soude. 

Le  fer  recouvert  de  zinc  est  préservé  de  la  rouille  : on  le  dé- 
signe sous  le  nom  de  fer  galvanisé. 

Lorsque  le  fer  est  porté  au  rouge,  il  décompose  la  vapeur 
d’eau,  et  donne  naissance  à des  cristaux  noirs  et  brillants  d’o- 
xyde de  fer  magnétique  : 3Fe-f4HO  = Fe804-f-H\  Cette  réac- 
tion a été  décrite  à propos  de  la  préparation  de  l’hydrogène. 

Quand  on  fait  agir  sur  le  fer  de  l’acide  azotique  étendu  et 
froid,  il  arrive  souvent  que  le  métal  entre  en  dissolution  sans 
dégager  d’hydrogène;  ce  gaz  se  combine  avec  l’azote  de  l’acide 
azotique,  et  forme  de  l’azotate  d’ammoniaque,  tandis  que  le  bi- 
oxyde d’azote  produit  par  la  désoxydation  partielle  de  l’acide 
azotique  se  combine  avec  le  sel  de  protoxyde  de  fer. 

Si  Facide  azotique  est  moyennement  concentré,  il  oxyde  le 
fer  avec  une  grande  énergie,  dégage  d’abondantes  vapeurs  ru- 
tilantes, et  produit  de  l’azotate  de  sesqui-oxyde  de  fer. 

Le  fer,  mis  en  contact  avec  de  l’acide  azotique,  fumant  et  con- 
tenant de  l’acide  azoteux  en  dissolution,  n’est  plus  attaqué, 
môme  quand  on  enlève  l’acide  fumant  et  qu’on  le  remplace  par 
de  l’acide  ordinaire  : on  dit  alors  qu’il  est  devenu  passif.  Mais 
le  fer  passif  se  dissout  avec  vivacité  quand  on  élève  la  tempéra- 
ture, ou  qu’on  touche  le  métal  avec  une  tige  de  cuivre  qu’on 
retire  presque  aussitôt.  On  peut  donc  distinguer  deux  états  par- 
ticuliers dans  le  fer  : l’un  actif,  dans  lequel  le  métal  est  atta- 
quable par  les  acides,  l’autre  passif,  dans  lequel  le  fer  est  de- 
venu inattaquable  par  les  acides  (M.  Schocnbein). 

On  a pu  faire  un  élément  de  pile  avec  le  fer  passif  fonction- 
nant comme  corps  électro-négatif,  et  le  fer  actif  fonctionnant 
comme  corps  électro-positif  (M.  Poggendortl). 

OXYDES  DE  FER. 

Le  fer  se  combine  avec  l’oxygène  dans  les  proportions  sui- 
vantes : 

Protoxyde FeO  ; 

Oxyde  magnétique Fe^O*  = FesO”,FeO  j 

Sesqui-oxyde  ou  peroxyde Fc*03  ; 

i 4FeO  Fc5 O3  • 

Oxyde  des  battiturcs j 6Feo,FeS03’; 

Acide  ferrique FeO3. 

On  a signalé  en  outre  l’existence  d’un  sous-oxyde  de  fer  re- 
présenté par  la  formule  Fe*0. 
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Equiv.  = 450  ou  36. 

Le  protoxyde  de  fer  est  la  base  de  tous  les  sels  de  fer  au 
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minimum.  Il  existe  dans  la  nature  en  combinaison  avec  un 
rgand  nombre  d’acides  : uni  au  sesqui-oxyde  de  fer,  il  constitue 
l'oxyde  de  fer  magnétique  5 on  ne  le  rencontre  jamais  à l'état 

• isolé.  „ „ . . 

On  prépare  le  protoxyde  de  fer,  en  faisant  passer  le  mélangé 
o-azeux  (CO2  -f  CO)  qui  résulte  de  la  décomposition  de  l’acide 
oxalique  par  l’acide  sulfurique  sur  du  sesqui-oxyde  de  fer  chauffé 

au  rouge  sombre.  . . , 

Ainsi  préparé,  la  protoxyd.6  de  fer  constitue  une  poudre  très- 
peu  magnétique,  ce  qui  le  distingue  du  fer  et  de  1 oxyde  ma- 
gnétique, Fe304;  de  plus,  il  est  facilement  combustible  : quand 
on  le  chauffe,  il  se  transforme  alors  en  oxyde  magnétique  ; enfin 
il  se  dissout  dans  l’acide  azotique  avec  dégagement  de  vapeurs 
nitreuses  (Debray). 

Cet  oxyde  se  précipite  à l’état  d’hydrate  lorsqu’on  traite  un 
sel  de  protoxyde  de  fer  par  la  potasse  ou  la  soude  ; il  est  dans 
ce  cas  d’un  blanc  légèrement  verdâtre  ; exposé  à l’air,  il  absorbe 
rapidement  l’oxygène,  et  passe  d’abord  à l’état  d’hydrate  d’oxyde 
magnétique  qui  est  d’un  vert  foncé  et  forme  ensuite  de  l’hy- 
drate de  sesqui-oxyde  de  fer  de  couleur  jaune. 

Le  protoxyde  de  fer  est  soluble  dans  l’ammoniaque;  cette 
dissolution,  exposée  à l’air,  laisse  déposer  du  peroxyde  de  fer. 

L’hydrate  de  protoxyde  de  fer  que  l’on  fait  bouillir  dans  une 
liqueur  alcaline  devient  noir,  l’eau  est  décomposée,  et  il  se  dé- 
^a^e  de  l’hydrogène;  le  protoxyde  de  fer  passe  alors  en  partie 
à l’état  d’oxyde  magnétique.  Une  transformation  semblable  a 
lieu  lorsqu’on  dessèche  de  l'hydrate  de  protoxyde  de  fer. 

Le  protoxyde  de  fer  est  une  base  énergique  qui  souvent  sa- 
ture complètement  les  acides  les  plus  forts. 

Cet  oxyde  prend  naissance  lorsque  le  fer  se  dissout  à l’abri  de 
l’air  dans  les  acides  sulfurique  ou  chlorhydrique  ; l’on  reconnaît 
que,  pour  1 équivalent  de  fer  représenté  par  330,  il  se  dégage 
1 équivalent  d'hydrogène  1 2,5,  ce  qui  correspond  à 2 volumes. 

Le  protoxyde  de  fer  est  donc  formé  de  I équivalent  de  mé- 
tal = 330,  et  de  I équivalent  d’oxygène  = 100.  Quoiqu’il  n’ait 
pas  été  isolé,  on  ne  conserve  aucun  doute  sur  sa  composition. 

SESQUI-OXYDE  OU  PEROXYDE  DE  FER.  Fe203. 

Equiv.  = 1000  ou  80. 

Le  peroxyde  de  fer  est  désigné  souvent  sous  les  noms  de 
rouge  d Angleterre,  de  safran  de  Mars  astringent,  de  safran  apé- 
ritif. 

Cet  oxyde  se  trouve  en  abondance  dans  la  nature  : cristallisé, 
il  constitue  le  fer  oligisle  ; en  masses  amorphes,  il  constitue 
> 1 hémalite  rouge  ou  sanguine.  On  peut  l’obtenir  artificiellement 
par  plusieurs  méthodes;  sa  couleur  et  quelques-unes  de  ses 
'•  autres  propriétés  varient  avec  son  mode  de  préparation. 

Le  sultate  de  protoxyde  de  fer  soumis  à la  calcination  laisse 
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SESQU1- OXYDE  OU  TEROXYDE  DE  FEIÎ. 

pour  résidu  un  oxyde  pulvérulent  d’un  beau  rouge,  qui  porte  le 
nom  de  colcothar  : 2(S03,Fe0)  = SO3  + SG2  -j-  Fe203.  Le  coJ- 
cothar  est  souvent  employé  en  peinture  à cause  de  sa  belle 
couleur  rouge. 

Le  sulfate  de  protoxyde  de  fer  calciné  au  rouge  avec  trois  fois  • 
son  poids  de  sel  marin  donne  un  oxyde  de  fer  cristallisé  en 
belles  paillettes  d’un  violet  foncé  presque  noires,  semblables 
aux  cristaux  d’oxyde  de  fer  que  l’on  trouve  dans  les  cratères 
des  volcans. 

L’azotate  de  peroxyde  de  fer  calciné  au  rouge  vif  laisse  un 
résidu  d’oxyde  de  fer  qui  est  presque  noir. 

Sous  ces  différents  états,  le  peroxyde  de  fer  présente  toujours 
la  même  composition. 

Pelouze  a fait  remarquer  que  le  fer  en  poudre,  étant  com- 
plétement  peroxyde  par  le  grillage,  ne  perd  pas  la  propriété 
d’être  attiré  par  l’aimant.  D’autre  part,  toutes  les  fois  qu’un 
carbonate  ou  un  sel  organique  à base  d’oxyde  de  fer  est  suf- 
fisamment chauffé  à l’air  pour  qu’il  y ait  élimination  complète 
de  l’acide,  le  peroxyde  de  fer  qui  en  résulte  est  toujours  très- 
magnétique  (M.  Malaguti). 

Lorsqu’on  chauffe  le  peroxyde  de  fer  à la  température  du 
rouge  blanc,  il  dégage  de  l’oxygène  et  se  transforme  en  oxyde 
magnétique  : on  comprend  d’après  cela  qu’il  ne  se  forme  jamais 
de  peroxyde  de  fer  lorsque  le  fer  bride  dans  l’oxygène,  puisqu’à 
la  température  produite  par  cette  combustion,  l’oxyde  magné- 
tique est  le  seul  oxyde  de  fer  qui  puisse  exister. 

Le  peroxyde  de  fer  calciné  au  rouge  ne  se  dissout  plus  que 
très-lentement  dans  les  acides  ; pendant  cette  calcination,  il 
dégage  de  la  lumière  et  éprouve  un  changement  moléculaire; 
la  chaleur  spécifique  de  l’oxyde  de  fer  calciné  est  moindre  que 
celle  de  l’oxyde  qui  n’a  pas  subi  la  calcination  (M.  Régnault). 

Le  sesqui-oxyde  de  fer  a moins  d’affinité  pour  les  acides  que 
le  protoxyde.  11  ne  sature  pas  les  acides  énergiques  et  il  peut 
être  déplacé  des  combinaisons  salines  par  l'hydrate  de  pro- 
toxyde de  for. 

On  obtient  le  peroxyde  de  fer  hydraté,  soit  en  exposant  à l’air 
de  la  tournure  de  fer  humide,  soit  en  précipitant  par  un  alcali 
un  sel  de  sesqui  oxyde  de  fer.  Dans  ce  dernier  cas,  l’hydrate  re- 
tient toujours  une  cerlaine  quantité  d’alcali.  Cet  hydrate  est 
jaune  ; il  a pour  formule  2Fe*03,3H0.  On  trouve  dans  la  na- 
ture un  hydrate  de  sesqui-oxyde  de  fer  qui  a pour  composition 
FesOs,IIO. 

L’oxyde  do  fer  soumis  i\  la  calcination  devient  excessivement 
dur  : celui  que  l'on  trouve  dans  la  nature  présente  souvent  une 
grande  dureté  ; après  l’avoir  poli,  on  l’emploie  sous  le  nom  d’hé- 
matite pour  brunir  l’or  ou  l’argent.  Le  colcothar  sert  à polir  les 
glaces  et  plusieurs  métaux. 

° Le  peroxyde  de  fer  se  dissout  dans  les  (lux,  tels  que  le  verre, 
le  borax,  et  forme,  suivant  sa  proportion,  des  verres  qui  sont 
à peine  colorés  ou  qui  présentent  une  teinte  jaune  ou  rouge. 

Le  protoxyde  de  fer  et  l’oxyde  magnétique  donnent  au  cou- 
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traire  aux  flux  une  couleur  verte  très-foncée.  On  conçoit  donc 
que,  pour  décolorer  le  verre,  on  transforme  le  protoxyde  de  fer 
et  l’oxyde  magnétique  en  sesqui-oxyde  de  fer  qui  colore  beau- 
coup moins;  cette  oxydation  se  fait  au  moyen  du  peroxyde  de 
manganèse. 

(*)  Le  sesqui-oxyde  de  fer  paraît  se  comporter  comme  un  acide 
en  présence  des  bases  énergiques,  comme  la  potasse  et  la  soude. 
Il  peut,  sous  l’influence  de  la  chaleur,  chasser  l’acide  carboni- 
que des  carbonates  alcalins. 

On  obtient  facilement  des  combinaisons  de  sesqui-oxyde  de 
fer  avec  la  potasse  ou  la  soude,  en  calcinant  au  contact  de  l’air 
•des  oxalates  doubles  formés  par  la  combinaison  de  l’oxalate  de 
peroxyde  de  fer  avec  les  oxalates  de  potasse  ou  de  soude  : il  se 
forme  un  composé  de  potasse  et  de  sesqui-oxyde  de  fer  d’un 
jaune  verdâtre,  qui  se  décompose  par  l’eau  et  donne  de  l’oxyde 
de  fer  (M.  Mitscherlich). 

On  peut  également  produire  une  combinaison  de  sesqui-oxyde 
de  fer  et  de  potasse  en  chauffant  au  rouge  un  mélange  de  1 par- 
tie de  fer  et  2 parties  de  nitre  (Fremy). 

11  se  combine  aussi  avecla  chaux,  la  magnésie,  l’oxyde  de  zinc. 


On  peut  obtenir  cet  oxyde  en  faisant  passer  de  la  vapeur  d’eau 
sur  du  fer  chauffé  au  rouge,  ou  en  chauffant  dans  un  creuset 
un  mélange  de  protochlorure  de  fer  et  de  carbonate  de  soude 
(MM.  Liebig  et  Wœhler).  Le  protoxyde  de  fer  hydraté,  soumis 
a 1 action  de  l’eau  bouillante,  dégage  de  l’hydrogène  et  se  trans- 
forme aussi  en  oxyde  magnétique. 

On  prépare  l’hydrate  d’oxvde  maenétiaue  en  nrpVirUinni  p™ 


OXYDE  DE  FER  MAGNÉTIQUE.  Fe304  = Fe203,Fe0. 
Equiv.  = 1450  ou  116. 


et  d un  sesqui-oxyde. 

il. 
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Etat  naturel.  — L 'aimant  naturel,  ou  oxyde  de  fer  magnéti- 
que, constitue  des  dépôts  plus  ou  moins  considérables  dans  les 
terrains  anciens,  et  ne  se  présente  pas  dans  les  terrains  de  sédi- 
ment. Il  est  ordinairement  en  masses  compactes,  il  est  cristal- 
lisé en  octaèdres  réguliers,  et  forme  quelquefois  des  montagnes 
entières,  comme  à Taberg,  en  Suède. 

Sa  densité  est  égale  à 5,1)9. 

Ce  corps  constitue  un  excellent  minerai  de  fer,  qui  fait  la 
principale  richesse  métallurgique  de  la  Suède  et  de  la  Nor- 
wége  ; le  fer  qu’il  produit  est  presque  toujours  pur. 

. I 

(*)  OXYDE  DE  FER  DES  BATTITURES. 

Fe203,4Fe0  (Berthier). 

Fe203,6Fe0  (Mosander).  x 

Lorsqu’on  frappe  avec  un  marteau  un  morceau  de  fer  que 
l’on  a fait  rougir  pendant  un  certain  temps,  on  en  détache  un 
oxyde  noir  qui  porte  le  nom  de  battitures  de  fer;  cet  oxyde  est, 
comme  l’oxyde  magnétique,  formé  par  la  combinaison  'du  ses- 
qui-oxyde  de  fer  avec  le  protoxyde. 

-(*)  ACIDE  FERRIQUE.  FeO5. 

Equiv.  = C50  ou  52. 


FERRATES  MO, FeO3. 

On  a cru  pendant  longtemps  que  le  fer,  en  se  combinant  avec 
l’oxygène,  ne  pouvait  former  que  des  oxydes  basiques;  mais  on 
a découvert  une  combinaison  de  fer  et  d’oxygène  plus  oxygénée 
que  le  sesqui-oxyde,  et  qui  a été  nommée  acide  ferrique  (I). 

L’acide  ferrique  n'est  pas  connu  à l’état  de  liberté  ; il  n’existe 
qu’en  combinaison  avec  les  bases  et  forme  des  sels  qui  sont  re- 
présentés d’une  manière  générale  par  la  formule  FeOs,MO. 

1 Lorsqu’on  cherche  à isoler  l’acide  ferrique  en  traitant  un  fer- 
rate  nar  un  acide,  on  le  transforme  en  oxygène  et  en  sesqui- 
oxyde de  fer  : 2Fe03  = l'es03  -j-O3. 

C’est  en  déterminant  le  poids  du  sesqui-oxyde  de  fer  qui  se 
dépose  et  la  quantité  d’oxygène  qui  se  dégage  lorsqu’on  traite 
un  ferrate  par  un  acide,  que  l’on  a pu  fixer  la  composition  de 
l’acide  ferrique. 

Le  ferrate  de  potasse  s’obtient  par  voie  sèche  ou  par  voie  hu- 
mide : „ , , , „ , 

1°  En  chauffant  au  rouge  blanc  du  fer  avec  du  nitre  ; 

2°  En  calcinant  du  fer  avec  du  peroxyde  de  potassium 


(!)  Fremy,  Recherches  sur  les  acides  métalliques. 
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3°  En  faisant  passer  un  courant  de  chlore  dans  une  dissolu- 
tion très-concentrée  de  potasse  qui  tient  en  suspension  du  per- 
oxyde de  fer  hydraté  : 

3CI  + 5KO  + Fe203  = 3C1K+  2(Fe03,K0). 


Le  ferrate  de  potasse  est  très-soluble  dans  l’eau;  sa  dissolu- 
tion est  d'un  très-beau  rouge.  Un  excès  d’alcali  le  précipite,  sans 
l’altérer,  sous  la  forme  de  flocons  noirs;  aussi,  dans  la  prépara- 
tion précédente,  on  ajoute  de  temps  en  temps  des  fragments  de 
potasse, , afin  de  déterminer  la  précipilaiion  du  ferrate  de  po- 
tasse qu’on  recueille  et  qu’on  dessèche  sur  de  là  porcelaine  dé- 
gourdie. 

Ce  sel  est  d’une  grande  instabilité  ; il  est  décomposé  en  po- 
tasse, en  sesqui-oxyde  de  fer  et  en  oxygène,  par  une  simple  éva- 
poiation  dans  le  vide,  par  une  légère  chaleur,  par  la  présence 
des  corps  divisés  ou  des  matières  organiques,  par  l’action  des 
acides  même  les  plus  faibles. 

Les  alcalis  et  les  hypochlorites  donnent  de  la  fixité  au  ferrate 
de  potasse. 


Le  ferrate  de  soude  est  soluble  dans  l’eau, 
nalogie  avec  le  ferrate  de  potasse. 


et  présente  de  l’a- 


On  ne  connaît  pas  de  combinaison  d’acide  ferrique  et  d’am- 
moniaque; les  ferrâtes  solubles  sont  décomposés  par  l’ammo- 
maque;  il  se  dégagé  de  l’azote,  et  l’hydrogène  de  l’ammoniaque 
tiansforme  1 acide  ferrique  en  sesqui-oxyde  de  fer  : ^ 


2(Fe03,K0)  -j-  AzH3  = Az  + Fe^O3  + 2ICO  -f  3HO. 

On  peut  obtenir  par  double  décomposilion  des  ferrâtes  de  ba- 

™!ot/sVn  Zgevi’f.  Cha“X’  CtC-  Us  sels  s0“>  ol 

Les  propriétés  de  l’acide  ferrique  et  des  ferrâtes  présentent 
donc  les  plus  grandes  analogies  avec  celles  de  l’acide  manea- 
nque  et  des  manganates,  et  la  découverte  de  l’acide  ferrioue 
a établi  une  analogie  de  plus  entre  le  fer  et  le  manganèse.  9 
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Avant  de  donner  les  caractères  des  «ale  a*  r,  ■ • 
ruïetéXolu°emment  °n  peutobtenil'  ces  sels  da'nsuTS 

mum  *p  u r œns is t e T i n t r o d u i r e ^du ^ fUd  f c ^ ^ ^ f<n  aU  mini' 

ayant  soin  de  Hisser  H pp».  o ce  1 acide  sulfurique  étendu,  en 
^ protoxyde  de  fer  et  il  se  dégage  âel’hy'd^gènl?  ^ 
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CARACTÈRES  DES  SELS  DE  FER. 
Fe  + SOyiO  = SOS.FeO  + H. 


11  faut  remplir  presque  entièrement  le  flacon'd'eau  acidulée, 
et,  lorsqu’on  emploie  la  dissolution  du  sel  de  fer,  avoir  le  soin 
de  la  remplacer  par  de  l’eau  distillée  et  bouillie  ; sans  ces  pré- 
cautions, le  sel  absorberait  de  l’oxygène  et  serait  mélangé  à du 
sulfate  de  peroxyde  de  fer  qui  compliquerait  les  réactions.  Du 
reste,  lorsque  le  sulfate  de  protoxyde  de  fer  s’est  peroxydé,  on 
le  ramène  facilement  au  minimum  en  faisant  passer  dans  la  dis- 
solution un  excès  d’hydrogène  sulfuré;  on  filtre  pour  séparer  le 
dépôt  de  soufre  qui  s’est  formé,  et  on  chasse  l’excès  de  gaz  par 
l’ébullition. 

Les  sels  de  protoxyde  de  fer  ont  une  saveur  astringente  et  mé- 
tallique. Lorsqu’ils  sont  hydratés,  leur  couleur  est  en  général 
verdâtre,  comme  celle  de  leurs  dissolutions  ; mais  ils  deviennent 
presque  blancs  quand  on  les  déshydrate  par  l’action  de  la  chaleur. 

Ils  ont  une  grande  tendance  à s’oxyder  à l'air,  et  leurs  disso- 
lutions laissent  déposer  un  précipité  ocreux  de  sel  de  peroxyde 
de  fer  qui  est  jaune. 

Potasse.  — Précipité  blanc,  verdâtre,  insoluble  dans  un  excès 
de  réactif,  se  transformant  à l’air,  d’abord  en  hydrate  vert 
d’oxyde  magnétique,  et  ensuite  en  hydrate  de  sesqui-oxvde  de 
fer  qui  est  jaune. 

Soude.  — Même  réaction. 

Ammoniaque.  — Précipité  verdâtre,  soluble  dans  un  excès 
d’ammoniaque.  La  liqueur  exposée  à l’air  se  trouble,  et  laisse 
déposer  un  précipité  jaune.  La  présence  du  chlorhydrate  d’am- 
moniaque empêche  la  précipitation. 

Carbonates  alcalins,  phosphates  alcalins.  — Précipité  blanc  ver- 
dissant à l’air. 

Cyanoferrure  de  potassium.  — Précipité  blanc,  devenant  bleu  a 
l’air  à.  la  longue,  et  immédiatement  sous  l’influence  du  chlore. 

Cyanoferride  de  potassium.  — Précipité  bleu. 

Tannin.  — Il  ne  se  forme  pas  d’abord  de  précipité  ; la  liqueur 
exposée  à l’air  devient  d’un  bleu  noirâtre. 

(*)  Chlorure  dlor.  — Précipité  d’or  métallique. 

(*)  Acide  azotique.  — Coloration  brune,  surtout  en  chauffant; 
le  sel  se  transforme  en  sel  au  maximum. 

Acide  suif  hydrique.  — Pas  de  précipité;  si  l’acide  est  énergi- 
que, en  présence  des  acétates  alcalins,  il  se  forme  un  précipité 
noir  de  sulfure  de  fer. 

(*)  Permanganate  de  potasse.  — La  dissolution  de  ce  sel  se  dé- 
coloré instantanément  et  le  sel  de  protoxyde  de  fer  se  transforme 
eu  sel  de  fer  au  maximum.  . 

Sulfhydrate  d’ammoniaque  et  sulfures  solubles.  — Précipité  noir 
de  sulfure  de  fer,  insoluble  dans  un  excès  de  réactif. 

(*)  Acide  oxalique.  — Précipité  jaune  ne  se  formant  qu  a la 

longue,  soluble  dans  l’acide  chlorhydrique. 

(*)  Succinale  et  benzoate  d' ammoniaque . — Pas  de  précipité. 
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SELS  DE  SESQU1-OXYDE  DE  FER. 

Les  sels  de  sesqui-oxyde  de  fer  neutres  sont  d’une  couleur 
jaune,  qui  devient  plus  foncée  quand  la  proportion  de  base 
augmente.  Leur  dissolution  rougit  toujours  la  teinture  de  tour- 
nesol. 

Potasse.  — Précipité  brun  d’hydrate  de  sesqui-oxyde  de  fer, 
insoluble  dans  un  excès  de  réactif. 

Soude,  ammoniaque.  — Même  réaction. 

Carbonates  alcalins  neutres,  bicarbonates . — Précipité  d’hydrate 
de  sesqui-oxyde,  accompagné  d’un  dégagement  d’acidë  car- 
bonique. 

Cyanoferrure  de  potassium.  — Précipité  de  bleu  de  Prusse. 
Cyanoferride  de  potassium.  — Pas  de  précipité,  légère  colora- 
tion en  brun  verdâtre.  * 

Sulfocyanure  de  potassium.  — Coloration  d’un  rouge  intense; 
ce  réactif  permet  de  découvrir  les  plus  faibles  traces  d’un  sel  de 
fer  au  maximum. 

Tannin.  — Précipité  d’un  noir  bleuâtre  (encre). 

Sulfhydrate  d’ammoniaque.  — Précipité  noir.  Si  la  quantité  de 
sel  de  fer  est  très-faible  et  le  sulfhydrate  en  excès,  la  liqueur  se 
colore  d’abord  en  vert,  et  laisse  déposer  le  sulfure  de  fer  au 
bout  de  quelque  temps. 

Acide  sulfhydrique.  — Précipité  blanc  laiteux  de  soufre;  le  sel 
est  ramené  au  minimum,  et  la  liqueur  devient  acide  : 

3S03,Fe203  + SH  = 2(S03,Fe0)  + S03.H0  + S. 

(*)  Acide  oxalique.  — Pas  de  précipité;  la  liqueur  se  colore  en 
rouge. 

(*)  Succinate  et  benzoate  d’ammoniaque.  — Précipité  brun. 

La  présence  des  matières  organiques,  telles  que  l’albumine, 
l’acide  tartrique,  empêche  souvent  la  précipitation  des  sels  de 
fer  par  les  différents  réactifs  et  meme  par  le  sulfhydrate  d’am- 
moniaque; pour  reconnaître  alors  le  fer,  on  détruit  les  matières 
organiques  par  une  calcination  au  contact  de  l’air;  eton  redis- 
sout dans  l'acide  chlorhydrique  le  résidu  qui  consiste  en  oxyde 
; i de  fer.  \ 

(*)  CHLORURES  DE  FER. 

Il  existe  deux  chlorures  de  fer;  tous  deux  sont  volatils.  Le 
pi  otochlorure  feCl  s obtient  à létal  anhydre  en  faisant  passer 
du  gaz  chlorhydrique  sur  du  fer  chauffé  au  rouge  : il  se  prépare 
a 1 état  d hydrate  en  dissolvant  le  fer  dans  l’acide  chlorhydrique. 
Le  perchlorure  de  fer  anhydre  Fe*Cl3  se  prépare  en  faisant  arri- 
ver un  excès  de  chlore  sur  du  fer  chauffé  au  rouge  ; on  l’obtient 
a ainsi  sous  forme  de  belles  paillettesviolelles.il  est  très-soluble 
dans  1 eau,  1 alcool  et  l’éther.  En  traitant  le  fer  par  l’eau  régale, 
i on  a une  dissolution  de  perchlorure  de  fer. 
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La  solution  de  ce  dernier  chlorure  est  employée  avec  succès 
en  médecine  contre  les  hémorragies  et  comme  caustique  dans 
les  maladies  de  la  gorge. 


CYANURES  DE  FER,  — CYANOFERRURES.  — CYANOFERRIDES.  — BLEU 

DE  PRUSSE. 

Les  cyanures  de  fer  correspondent  aux  oxydes  de  fer;  ils  sont 
représentés  par  les  formules  suivantes  : 

Protocyanure  FeCy.  — Sesqui-cyanure  Fe2Cy3.  — Cyanure 
magnétique  Fe3Cy4  = FeCy,Fe2Cy3  (Pelouze). 


CYANOFERRURÉ  DE  POTASSIUM. 

Le  protocyapure  de  fer  se  combine  avec  le  cyanure  de  potas- 
sium, et  forme  un  sel  jaune  que  l’on  nomme  cyano ferrure  de 
potassium,  qui  a pour  formule  Iv2Cy3Fe,3HO  = 2IvCv\FeCy,3HO. 

Ce  sel,  appelé  souvent  p russiàte  de  potasse , est  employé  en 
grandes  quantités  dans  l’industrie.  On  le  prépare  en  chauffant, 
en  présence  du  fer,  un  mélange  de  carbonate  de  potasse  et  de 
matières  animales  calcinées  ; il  se  forme,  aux  dépens  de  l’azote 
contenu  dans  ces  matières,  du  cyanogène  qui  se  combine  à la 
potasse  et  au  fer  et  il  se  forme  du  cyanoferrure  de  potassium 
et  de  la  potasse  : 

3KCy  + Fo  + O = 2KCy  + FeCy  + KO. 

On  lessive  la  masse,  et  on  obtient  des  cristaux  de  cyanoferrure 
de  potassium  par  l’évaporation  des  eaux  de  lavage. 

On  prépare  aussi  en  grand  le  prussiate  de  potasse  en  chauffant 
du  charbon  chargé  d'une  dissolution  de  carbonate  de  potasse 
dans  un  courant  d’azote  qu’on  se  procure  en  faisant  passer  de 
l’air  atmosphérique  sur  du  coke  incandescent  qui  le  dépouille 
de  son  oxygène;  le  charbon  se  combine  avec  l’azote  sous  l'in- 
fluence de  la  potasse  ; on  le  chauffe  ensuite  avec  de  l’eau  et  du 
carbonate  de  fer  natif  qui  se  trouve  abondamment  dans  certai- 
nes localités;  on  obtient  ainsi  une  dissolution  de  cyanoferrure 
de  potassium. 

Le  cyanoferrure  de  potassium  sert  à reconnaître  un  grand 
nombre  de  métaux. 

CYANOFERRIDE  DE  POTASSIUM. 

Le  sesqui-cyanure  de  fer  peut,  comme  le  protocyanure,  se 
combiner  avec  le  cyanure  de  potassium  et  former  un  sel  que  l’on 
nomme  cyanoferride  de  potassium,  qui  est  représenté  par  la  for- 
mule suivante  : K8CyeFc*  = 3KCy,Fe*Cys.  Ce  sel  sert  également 
de  réactif  pour  caractériser  les  métaux  ; versé  dans  une  dissolu- 
tion métallique,  il  donne  naissance  à un  cyanoferride  insoluble 
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dans  lequel  3 équivalents  du  métal  remplacent  les  3 équivalents 
de  potassium  qui  se  trouvent  dans  le  cyanoferride  de  potassium. 

Le  cyanoferride  de  potassium  est  le  meilleur  réactif  que  l’on 
puisse  employer  pour  caractériser  un  sel  de  fer  au  minimum  qui 
est  précipité  en  bleu,  tandis  que  les  sels  de  fer  au  maximum  ne 
sont  pas  précipités. 

Le  cyanoferride  de  potassium  s’obtient  en  faisant  passer  un 
courant  de  chlore  dans  une  dissolution  de  cyanoferrure  de  po- 
tassium : 

2(K2Cy3Fe)  + Cl  = K3Cy«Fe3  + CIK. 

La  dissolution  évaporée  donne  des  cristaux  rouges  de  cyano- 
ferride de  potassium. 

Le  cyanoferride  de  potassium  est  employé  en  teinture  pour 
obtenir  la  couleur  dite  bleu  de  France. 

Lorsqu’on  fait  chauffer  des  tissus  de  lin,  de  chanvre,  de  coton 
ou  de  laine  dans  une  dissolution  de  cyanoferride  de  potassium 
contenant  de  l’acide  acétique,  il  se  forme  peu  à peu  une  matière 
bleue,  sans  doute  identique  au  bleu  de  Prusse,  qui  se  fixe  soli- 
dement sur  l’étoffe. 

On  donne  le  nom  de  bleu  de  Prusse  à un  composé  bleu  formé 
par  la  combinaison  du  protocyanure  avec  le  sesquicvanure  de 
fer.  Le  bleu  de  Prusse  a pour  formule  Fe7Cy9,  9HO  ; on  le  pré- 
pare en  précipitant  un  sel  de  fer  au  maximum  par  le  cyano- 
ferrure  de  potassium. 

Au  lieu  d employer  le  sulfate  ou  l’azotate  de  peroxyde  de  fer, 
on  préféré  souvent  précipiter  le  sulfate  de  protoxyde  de  fer  par 
le  cyanoferrure  de  potassium,  et  traiter  le  précipité,  d’abord 
par  1 hypochlorite  de  chaux,  et  ensuite  par  l’acide  chlorhydri- 
que  laible  ; le  bleu,  après  avoir  été  lavé,  est  d’une  nuance  pure 
et  tres-belle.  Les  proportions  suivantes  sont  celles  qui  parais- 
sent donner  le  meilleur  résultat  : 


Cyanoferrure  de  potassium )0 

Sulfate  de  protoxyde  de  fer il  pa^lcs’ 

Chlorure  de  chaux  dissous  dans  100  parties  d’eau 11/2  

.Acide  chlorhydrique  dans  100  parties  d’eau 5 ' 

nX°m;id°fn0nS- ici  deux  tableaux  indiquant  les  couleurs  des 

Fn«?iim  L^n°Tesiîar  6 cyanofemil'e  et  le  cyanoferride  de  po- 
tassium dans  les  dissolutions  métalliques. 

de  Tiola«^UrS  *.,eS  I,r®cip',cs  formés  par  le  cyanoferrure 

magnésium  Ie8  ‘|i8SO\utioM8  métalliques.  — Sels  de 

tillin  rbm</lpç  \^m’  5tr°frn’  t>aryum‘  — Précipité  blanc  cris- 
le" HqucSrs  «iÇ"  lrè^concenll'ées  ; de  précipité  dans 

CMum.'-triapSé  bta?  P“S  d°  pr<Sdpilé  ,,eC  rac,ilal<!- 
Lanthane.  — Précipité  blanc. 

Thorium.  — Précipité  blanc. 

irconium.  — Jaune-serin,  soluble  dans  ]un  excès  de  réactif. 


2 2 4 
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Manganèse . — Blanc,  devenant  ensuite  rose. 

Protoxyde  de  fer.  — Blanc,  bleuissant  à l’air. 

Peroxyde  de  fer.  — Bleu  foncé. 

Etain.  — Blanc. 

Zinc,  —r  Blanc. 

Cadmium.  — Blanc. 

Cobalt.  — Vert  d’herbe. 

Nickel.  — Vert-pomme. 

Chrome.  — Vert-gris. 

Molybdène.  — Brun  foncé. 

Vanadium.  — Jaune  tirant  sur  le  vert. 

Antimoine,  —r  Blanc. 

Titane.  — Rouge-brun,  soluble  dans  un  excès  de  réactif. 
Uranium.  — Couleur  de  sang. 

Bismuth.  — Blanc. 

Protoxyde  de  cuivre.  — Blanc. 

Ri-oxyde  de  cuivre.  — Brun  pourpré. 

Plomb.  — Blanc. 

Bi-oxydede  mercure.  — Blanc,  se  décomposant  rapidement  en 
bi-cyanure  de  mercure  soluble,  et  protocyanure  de  fer  qui 
bl,euit  à l'air. 

Argent.  — Blanc,  bleuissant  à l’air. 

Palladium.  — Olive. 

Or.  — Blanc. 

(*)  Couleurs  des  précipités  formés  par  le  cyanoferridc 
de  potassium  dans  les  dissolutions  métalliques. 

Sels  de  protoxyde  de  fer. — Bleu. 

— d'uranium.  — Brun  rougeâtre. 

— de  titane.  — Jaune  brunâtre. 

— manganèse.  — Gris  brunâtre  foncé. 

— cobalt.  — Brun  rougeâtre  foncé. 

— nickel.  — Brun  jaunâtre. 

— cuivre.  — Brun  jaunâtre  sale. 

Sels  de  mercure.  — Jaune. 

— d’argent.  — Jaune  orangé. 

— de  bismuth.  — Brun  jaunâtre. 

— de  zinc.  — Jaune  orangé. 

(*)  SULFURES  DF.  FKR. 

Le  soufre  a une  grande  affinité  pour  le  fer  : ces  deux  corps  se 
combinent  dans  les  proportions  suivantes  : 


Squs-sulfure  de  fer Fe^S  ; 

Autre  sous-sulfurc Fe?S  ; 

l’rotosuifure  de  fer FeS  ; 

Scsquisulfure  de  fer  Fe2S3  ; 

Bisulfure  de  fer  (pyrite) FeS*; 

Pyrite  magnétique Fe7S8=FeS*,6FeS=Fe*a3,5FeS, 

Persulfure  de  fer FeS3. 


Nous  ne  parlerons  que  des  sulfures  les  plus  importants. 
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(*)  PROTO SULFURE  DE  FER.  Fe,S. 


.Équiv.  = SoO  ou  44. 

Ce  sulfure  s’obtient  artificiellement  en  chauffant  en  vase  clos 
un  mélange  de  soufre  et  de  fer  en  lames  minces  ; le  métal  se 
recouvre  d’un  corps  à reflet  métallique,  cassant,  qui  est  le  pio- 
tosulfure  de  fer.  11  renferme  presque  toujours  un  excès  de  sou- 
fre qu’on  lui  enlève  en  le  chauffant  au  feu  de  forge  dans  un 
creuset  brasqué  ; le  soufre  en  excès  se  transforme  en  suliuie 
do  carbone. 

On  peut  l’obtenir  à l’état  d’hydrate,  en  précipitant  un  sel  de 
protoxyde  de  fer  par  un  sulfure  alcalin  : 

S03,Fe0  + KS  = S03.K0  + FeS. 

Ce  corps  est  noir,  insoluble  dans  l’eau,  soluble  dans  les  alcalis 
et  les  sulfures  alcalins  ; cette  dissolution  est  d’un  beau  vert. 

Exposé  à l’air,  il  absorbe  l’oxygène  et  se  transforme  en  sulfate 
de  fer. 

Le  protosulfure  de  fer  est  assez  rare  dans  la  nature  ; il  se  ren- 
contre quelquefois  dans  les  mines  de  houille,  où  sa  présence 
occasionne  souvent  des  accidents  : il  produit,  en  effet,  en 
s’oxydant  à l’air,  assez  de  chaleur  pour  enflammer  le  charbon 
de  terre;  on  cite  plusieurs  exemples  d’incendies  de  mines  ou 
de  masses  de  bouille  qui  ont  eu  pour  cause  la  présence  du  proto- 
sulfure de  fer. 

Le  soufre  et  le  fer  peuvent  agir  l’un  sur  l’autre  à la  tempéra- 
ture ordinaire,  sous  l’influence  de  l’humidité,  et  donner  nais- 
sance à du  sulfure  de  fer  qui  est  éminemment  inflammable. 

On  obtient  ce  sulfure  en  mêlant  dans  un  ballon  60  parties  de 
limaille  de  fer,  40  parties  de  soufre  et  la  quantité  d’eau  néces- 
saire pour  en  faire  une  pâte  consistante  ; le  fer  et  le  soufre  s’u- 
nissent, et  celte  combinaison  produit  assez  de  chaleur  pour  vo- 
latiliser une  partie  de  l’eau.  Si  le  produit  est  exposé  ensuite  à 
1 air,  il  s’enflamme  en  dégageant  de  l’acide  sulfureux  et  de  la 
vapeur  d’eau;  lorsqu’on  le  recouvre  de  sable,  il  produit  quel- 
ques-uns des  phénomènes  apparents  des  volcans  et  projette  le 
sable  ; ce  qui  a fait  donner  à cette  préparation  le  nom  de  volcan 
de  Léinery , du  nom  de  son  auteur. 

(*)  SESQUISUI.FURE  DE  FER.  Fe2S3. 

Équiv.  = 1300,0  ou  104. 

Pr®Pare  ce  sulfure  en  faisant  passer,  à la  température  de 

100°  un  courant  d’acide  sulfhydrique  sur  du  sesqui-oxyde  de 

ter.  Le  sesquisulfure  de  fer  est  d’une  couleur  grisâtre,  tirant 

sur  le  jaune  ; il  n’est  pas  altirable  par  l’aimant  ; quand  on  le 

13. 
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chauffe,  il  se  décompose  en  dégageanLdu  soufre  et  se  transforme 
en  pyrite  magnétique. 

On  peut  le  préparer  par  voie  humide,  en  versant  un  sel  de 
sesqui-oxyde  de  fer  dans  un  sulfure  alcalin. 

Ce  sulfure  se  trouve  dans  la  nature  uni  au  protosulfure  de 
cuivre  et  constitue  ainsi  la  pyrite  de  cuivre,  qui  est  le  minerai  de 
cuivre  le  plus  abondant. 


(*)  BISULFURE  DE  FER.  FeS2. 

Équiv.  = 750  ou  60. 

Ce  composé  est  le  plus  important  de  tous  les  sulfures  de  fer.  Il 
porte  le  nom  de  pyrite  martiale. 

On  peut  le  préparer  en  chauffant  avec  précaution  le  protosul- 
fure de  fer  avec  la  moitié  de  son  poids  de  soufre. 

On  l’a  obtenu  cristallisé  en  petits  octaèdres  d’un  jaune  de 
laiton,  en  mêlant  de  l’oxyde  de  fer,  du  soufre  et  du  sel  ammo- 
niac, et  en  chauffant  le  mélange  au  bain  de  sable  à une  tempé- 
rature assez  élevée  pour  volatiliser  le  sel  ammoniac  iM.Wœhler). 

On  a pu  aussi  reproduire  la  pyrite  cristallisée  par  des  procé- 
dés galvaniques. 

On  produit  aussi  du  bisulfure  de  fer  en  faisant  passer  de  l'a- 
cide sulfhydrique  sur  du  peroxydede  fer  porté  à une  tempéra- 
ture qui  doit  dépasser  100°.  Si  l’on  opère  sur  de  l’oxyde  de  fer 
cristallisé,  le  sulfure  conserve  la  forme  cristalline  de  l’oxyde. 
Cette  transformation  se  réalise  souvent  dans  la  nature;  on  l’ap- 
pelle épigénie.  Le  phénomène  inverse  peut  également  se  présen- 
ter ; on  trouve  le  sulfure  de  fer  transformé  en  oxyde  et  ayant 
la  forme  de  la  pyrite. 

Le  bisulfure  de  fer  se  rencontre  ordinairement  cristallisé  en 
cubes  ou  en  dodécaèdres  d’un  jaune  de  laiton  ; sa  densité  est 
4,981  ; il  est  assez  dur  pour  faire  feu  au  briquet. 

Lorsqu’on  calcine  la  pyrite  à l’abri  de  l’air,  elle  perd  une  par- 
tie de  son  soufre  et  se  transforme  en  pyrite  magnétique.  Grillée 
à l’air,  elle  dégage  de  l’acide  sulfureux,  et  se  change  en  per- 
oxyde de  fer.  Quelques  variétés  de  pyrites  se  conservent  à l’air 
sans  altération,  mais  d'autres  s’oxydent  rapidement,  s’efflcuris- 
sent  en  absorbant  l’oxygène  de  l’air,  et  se  transforment  en  sulfate 
de  fer  : FcS2-f  O7  = SU3,  FeO  + SO3. 

La  pyrite  qui  s’effleurit  le  plus  facilement  est  la  pyrite  blan- 
che ou  sperkiie.  Cette  propriété  est  attribuée  généralement  à la 
présence  d’une  petite  quantité  de  protosulfure  ou  desesquisul- 
fure.  La  forme  de  la  pyrite  blanche  est  le  prisme  droit  rhom- 
boïdal.  i , . 

La  pyrite  n’est  attaquée  que  par  l’acide  azotique,  l’eau  régate 
et  l’acide  sulfurique  concentré  et  bouillant. 

Les  pyrites  sont  employées  dans  la  fabrication  de  l’acide  sul- 
furique ; lorsqu’on  les  grille  à l’air,  il  se  dégage  de  l’acide 
sulfureux  que  l’on  fait  arriver  dans  les  chambres  de  plomb,  ci 
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si  la  température  a été  assez  élevée,  il  ne  reste  que  du  sesqui- 
oxyde de  fer.  Elles  peuvent  servir  aussi  à la  préparation  du 
soufre  ; par  la  distillation,  elles  se  changent  en  pyrite  magné- 
tique en  dégageant  du  soufre;  le  résidu  fixe,  exposé  à l’air,  se 
transforme  en  sulfate  de  fer. 

(*)  PYRITE  MAGNÉTIQUE.  Fe7S8. 

Équiv.  = 4050  ou  324. 

La  nature  présente  une  variété  de  sulfure  de  fer  qui  est  attira- 
ble  à l’aimant  ; on  la  nomme  pyrite  magnétique.  On  peut  la  con- 
sidérer comme  formée  de  6 parties  de  protosulfure  de  fer  unies 
à 1 partie  de  bisulfure.  Fe7S8  = FeS2,6FeS=:Fe2S3,5FeS. 

La  pyrite  magnétique  est  le  plus  stable  de  tous  les  sulfures 
de  fer;  elle  peut  être  obtenue  artificiellement  par  les  méthodes 
suivantes  : 

1°  En  portant  du  fer  au  rouge  blanc,  et  le  mettant  alors  en 
contact  avec  du  soufre  : si  l’on  applique  un  canon  de  soufre  sur 
une  barre  de  fer  chauffée  au  rouge  blanc,  le  sulfure  de  fer  qui 
se  forme  entre  en  fusion  et  s’écoule,  la  barre  finit  par  être 
percée  ; 

2°  En  chauffant  du  fer  jusqu’au  rouge  blanc,  et  en  introdui- 
sant le  métal  dans  un  creuset  où  se  trouve  du  soufre  en  fusion  : 
le  sulfure  de  fer  tombe  au  fond  du  creuset. 

Le  sulfure  de  fer  préparé  arlificiellement  sert  souventdans  les 
laboratoires  pour  faire  l’acide  sulfhydrique;  on  le  traite  alors 
par  l’acide  sulfurique  étendu  ; si  le  sulfure  contient  du  fer  li- 
bre, il  se  dégage  un  mélange  cl’bydrogcne  et  d’acide  sulfhydri- 
que : 

Fe7S8  + 2Fe  + 9(SQ3,HO)  = 9(SO»,FeO)  + SSH  + H. 
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Equiv.  = 950  ou  75,20. 

L acide  sulfurique  ne  se  combine  qu’en  une  seule  proportion 
avec  le  protoxyde  de  fer  ; ce  sulfate  est  neutre  : on  l’appelait 
autrefois  couperose  verte,  vitriol  vert. 

Le  sulfate  de  feraunesaveur  sty  p tique  ; il  n’est  pas  vénéneux; 
il  est  soluble  dans  deux  fois  son  poids  d’eau  froide,  et  dans  les 
trois  quarts  de  son  poids  d’eau  bouillante.  Il  cristallise  en 
pi  ismes  rhomboïdaux  obliques  qui  contiennent  45,5  pour  100 
d eau,  ou  7 équivalents. 

Si  le  sullate  de  fer  cristallise  à la  température  de  80°  en  pré- 
d^eaC  ^ Un  CXC^S  ^ Ü ne  retient  plus  que  3 équivalents 

Lorsqu’on  chauffe  à 100°  le  sulfate  de  fer,  il  perd  6 équiva- 
lents deau,  mais  le  septième  équivalent  résiste  a cette  tempé- 
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rature,  et  n’est  expulsé  que  par  une  chaleur  plus  forte;  le  sel 
devient  alors  d’un  blanc  grisâtre,  et  reprend  sa  couleur  verte 
en  présence  de  l’eau.  On  obtient  le  sulfate  de  fer  sous  forme 
d’une  poudre  blanche  cristalline,  quand  on  verse  dans  sa  disso- 
lution de  l’alcool  ou  de  l’acide  sulfurique  concentré  ; ce  préci- 
pité retient  1 équivalent  d’eau. 

Le  sulfate  de  fer  porté  au  rouge  sombre  se  décompose  et  pro- 
duit du  peroxyde  de  fer,  de  l’acide  sulfureux  et  de  l’acide  sul- 
furique anhydre  : 2(S03,Fe0)  = Fe203  SO2  -+-  SO3.  Comme  on 
n’arrive  jamais,  dans  l’industrie,  à dessécher  complètement  le 
sulfate  de  fer,  l’acide  sulfurique  qui  se  dégage  dans  cette  calci- 
nation retient  toujours  une  certaine  quantité  d’eau.  (Voir  Acide 
sulfurique  de  Nordhausen.) 

Une  dissolution  de  sulfate  de  fer  exposée  à l’air  absorbe  l'oxy- 
gène, devient  d’un  vert  foncé,  et  laisse  bientôt  déposer  un  sul- 
fate de  peroxyde  basique,  qui  a pour  formule  : S03,2Fe*03.  La 
liqueur  retient  un  sel  de  fer,  dont  la  base  est  l’oxyde  de  fer 
magnétique  Fe203,Fe0.  Lorsque  l’action  de  l’air  est  prolongée, 
le  sulfate  de  fer  peut  se  transformer  complètement  en  un  mé- 
lange de  deux  sulfates  de  sesqui-oxyde,  l’un  neutre  et  l’autre 
basique. 

Tous  les  corps  oxydants,  tels  que  le  chlore,  les  acides  liypo- 
azotique  et  azotique,  transforment  le  sulfate  de  protoxyde  de 
fer  en  sulfate  de  peroxyde. 

Le  sulfate  de  fer  absorbe  très-facilement  le  bi-oxyde  d’azote 
et  se  colore  en  brun  : celle  absorption  a lieu'généralement  pour 
tous  les  sels  de  fer  au  minimum,  et  la  quantité  de  gaz  absorbée 
est  telle  que  le  protoxyde  du  sel  de  fer  pourrait  être  transformé 
en  sesqui-oxyde  par  l’oxygène  du  déutoxyde  d’azote,  lise  forme 
dans  ce  cas  une  combinaison  peu  stable,  qui  dégage  du  deuto- 
xyde  d’azote  lorsqu'on  la  soumet  à une  évaporation  dans  le 
vide,  et  qui  produit  un  dégagement  d'ammoniaque  par  l’action 
des  alcalis. 


Préparai  ion.  — On  peut  obtenir  le  sulfate  de  protoxyde  de 
fer  en  traitant  le  fer  par  l’acide  sulfurique  étendu  : 


SO»,HO  + Fc  = SOV’eO  + H. 


Mais  on  prépare  ordinairement  ce  sel  en  exposant  à l’air  des 
pyrites  eflloresccnlcs,  des  pyrites  préalablement  grillées,  ou 
dès  schistes  pyrileux,  qui  absorbent  1 oxygène  et  se  transforment 
en  sulfate  de  protoxyde  de  fer. 

Comme,  dans  cette  oxydation,  il  se  forme  une  quantité  d'acide 
sulfurique  plus  que  suffisante  pour  saturer  le  protoxyde  de  fer, 
l’excès  d’acide  se  combine  à l’alumine  contenue  dans  l’argile 
mélangée  à la  pyrite,  et  forme  du  sulfate  d'alumine  : 

3FeS»  + Al*0*  + on  = 3(S05,Fc0)  + 3S0S,Al*0». 


Lorsque  la  sulfatisation  est  complète,  on  reprend  la  masse 
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par  l’eau,  et  l’on  évapore  la  liqueur,  qui  laisse  déposer  des 
cristaux  de  sulfate  de  protoxyde  de  fer.  Le  sulfate  d’alumine 
reste  dans  les  eaux  mères  ; il  est  converti  en  alun  au  moyen  du 
sulfate  de  potasse  ou  du  sulfate  d’ammoniaque.  (Voyez  Alun.) 

Le  sulfate  de  fer  fabriqué  en  grand  n’est  pas  pur  ; il  contient  or- 
dinairement des  sels  de  cuivre,  de  zinc,  de  manganèse,  d’alu- 
mine, de  magnésie  et  de  chaux.  Pour  le  débarrasser  du  cuivre, 
on  met  dans  sa  dissolution  des  lames  de  fer  qui  précipitent  le 
cuivre.  11  est  fort  difficile  de  séparer  les  autres  sels,  qui  sont 
presque  tous  isomorphes  avec  le  sulfate  de  protoxyde  de  fer. 

Usages.  — Le  sulfate  de  fer  est  employé  pour  produire  l’a- 
cide sulfurique  de  Nordhausen  et  le  coleothar.  11  sert  à monter 
les  cuves  d’indigo  et  à précipiter  l’or  de  ses  dissolutions  ; il  en- 
tre dans  la  préparation  des  fonds  noirs  en  teinture,  dans  celle 
de  beaucoup  de  mordants  et  de  couleurs  ferrugineuses  ; il  est 
employé  dans  la  fabrication  du  bleu  de  Prusse  et  de  l’encre. 
11  sert  à précipiter  la  poudre  d’or  qu’on  emploie  dans  la  pein- 
ture sur  porcelaine,  etc. 


Le  carbonate  de  protoxyde  de  fer  est  insoluble  dans  l’eau;  on 
peut  le  préparer  par  double  décomposition  en  traitant  un  sel 
de  protoxyde  de  fer  par  un  carbonate  alcalin.  11  est  d’un  blanc 
jaunâtre,  et  se  transtorme  a 1 air  en  hydrate  de  sesqui-oxyde  de 

On  peut  obtenir  le  carbonate  de  protoxyde  de  fer  en  petits 
ciistaux  en  chauffant  a 150°,  dans  un  tube  fermé  aux  deux 
bouts,  un  mélange  do  carbonate  de  chaux  p.t  rie 


(*)  CARBONATE  DE  FER.  Fe0,C02. 
Équiv.  = 72a  ou  58. 
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EXTRACTION  DU  FER 

On  donne  le  nom  de  minerai  de  fer  à toute  substance  conte- 
nant assez  de  fer  pour  que  son  exploitation  puisse  être  faite  in- 
dustriellement. Comme  de  petites  quantités  de  phosphore,  de 
soufre  ou  d’arsenic,  ôtent  au  fer  toute  sa  ténacité,  on  rejette  les 
minerais  dans  lesquels  le  fer  est  uni  à l’un  ou  à l’autre  de  ces 
corps.  On  exploite  cependant  un  minerai  formé  d’hydrate  de 
peroxyde  de  fer  et  de  phosphate  de  fer;  il  donne  des  fontes 
phosphoreuses,  applicables  à certains  usages. 

Les  seuls  minerais  exploités  généralement  sont  : 

L’oxyde  de  fer  magnétique,  Fe304  ; 

Le  peroxyde  de  fer  anhydre  ou  fer  oligiste,  Fe*03; 

L’hydrate  de  peroxyde  de  fer,  Fe203,  HO  ( limonite , fer  oolithi- 
que , ou  hématite  brune). 

Le  carbonate  de  protoxyde  de  fer  (fer  spathique  ou  fer  carbo- 
naté  des  houillères),  FeO,C02. 

Les  métallurgistes  divisent  les  minerais  de  fer  en  deux  espèces 
principales,  les  mines  terreuses  et  les  tnmes  en  roches.  Les  pre- 
mières sont  formées  par  de  l'hydrate  de  peroxyde  de  fer;  les  se- 
condes comprennent  toutes  les  autres  espèces. 

Les  différents  minerais  de  fer  contiennent  toujours  des  ma- 
tières étrangères,  appelées  gangues , formées  principalement  de 
silice  et  d’alumine  en  proportions  variables. 

On  réduit  toujours  les  minerais  de  fer  par  le  charbon,  en 
suivant  deux  méthodes  dont  nous  donnerons  ici  le  principe. 

Supposons  d’abord  que  l’on  fasse  cette  réduction  en  chauffant 
le  minerai  au  contact  du  charbon,  sans  ajouter  aucun  fondant; 
la  gangue  se  combine  avec  une  partie  de  l'oxyde  de  fer;  il  se 
forme  ainsi  des  silicates  basiques  très-fusibles,  qui  s’expriment 
facilement  sous  le  choc  du  marteau  qu’on  emploie  pour  battre 
la  masse  spongieuse  du  métal  réduit.  Cette  masse  s'agrège  et 
donne  du  fer  ductile.  C’est  le  procédé  qui  est  encore  en  usage 
dans  les  forges  catalanes;  on  ne  l’applique  (ju’il  des  minerais 
très-riches,  car  on  perd  une  quantité  de  1er  d’autant  plus 
grande  que  le  minerai  renferme  plus  de  gangue. 

3 Dans  le  traitement  des  minerais  ordinaires,  on  ajoute  une 
base  qui  puisse  rendre  la  gangue  fusible;  cette  base  est  la  chaux. 

Il  se  forme  ainsi  un  silicate  double  d’alumine  et  de  chaux  qui 
est  beaucoup  moins  fusible  que  le  silicate  d’alumine  et  de  fer; 
aussi  est-on  obligé  d’employer  une  température  très-élevée.  Le 
fer  se  combine  avec  une  petite  quantité  de  carbone;  il  passe 
ainsi  à l’état  de  fonte  et  devient  complètement  liquide.  Cette 
méthode,  dans  laquelle  on  opère  un  fondage  général  de  la  gan- 
gue et  du  métal  réduit,  porte  le  nom  de  procédé  des  hauts  four- 
neaux. 

Avant  de  traiter  un  minerai  par  la  méthode  catalane  ou  par 
celle  des  hauts  fourneaux,  on  doit  le  soumettre  à une  série  d’o- 
perations qui  constitue  la  préparation  des  minerais. 
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Préparation  des  minerais.  — Les  mines  terreuses  ne  sont 
pas  soumises  au  grillage;  on  se  contente  de  les  laver  dans  un 
courant  d’eau,  en  les  remuant  à la  pelle,  ou  au  moyen  d’une 
machine  appelée  patouillet. 

Le  patouillet  se  compose  d’une  caisse  demi- cylindrique,  dans 
laquelle  tourne  l’arbre  d’une  roue  hydraulique;  cet  arbre  porte 
des  bras  de  fer  qui  agitent  le  minerai  placé  dans  la  caisse  et 
soumis  à l’action  d’un  courant  d’eau  continu.  L’eau  bourbeuse 
s’écoule  constamment  par  un  déversoir. 

Lorsque  les  minerais  sont  en  roche,  on  commence  par  les 
concasser  au  moyen  de  pilons  mécaniques  qu’on  nomme  des 
bocards,  de  là  le  nom  de  bocardage  donné  à l’opération.  Dans 
quelques  pays  on  soumet  le  minerai  à une  calcination  qui  le 
désagrégé.  Cette  opération  a pour  but  de  rendre  le  minerai 
moins  dur,  plus  poreux,  plus  facile  à réduire,  et  d’expulser  l’eau 
et  l’acide  carbonique  qu’il  renferme. 

On  peut  exécuter  le  grillage  en  tas  à l’air  libre,  ou  dans  des 
enceintes  de  maçonnerie,  ou  bien  dans  des  fours  à cuisson  con- 
tinue semblables  aux  fours  à chaux. 
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La  méthode  catalane  a pour  résultat  de  donner  immédiate- 
ment du  fer  malléable,  sans  passer  par  la  fonte. 

Quand  on  ajoute  des  minerais  très-manganésifères  dans  le  foyer, 
les  scories  deviennent  riches  en  manganèse,  pauvres  en  fer,  et 
il  se  produit  de  l’acier  naturel  en  proportion  très-notable. 

Le  minerai  n’est  soumis  à la  réduction  qu’après  avoir  été 
grillé. 

Dans  la  méthode  catalane,  la  silice  contenue  dans  la  gangue 
produit  avec  l’oxyde  de  "fer  un  silicate  de  fer  fusible,  qui  consti- 
tue les  scories.  Ou  perd  ainsi  une  grande  quantité  d’oxyde  de 
1er,  et  100  parties  de  minerai  donnent  en  moyenne  33  pour  100 
de  fer  métallique. 

Les  fourneaux  dans  lesquels  s’opère  la  réduction  sont  des 
creusets  rectangulaires  ; les  parois  sont  revêtues  de  plaques  de 
tonte  épaisses,  et  le  fond  est  formé  d’une  pierre  de  °rès  réfrac- 
taire {fig.  108). 

Le  combustible  employé  généralement  dans  les  forges  cata- 
lanes est  le  charbon  de  bois.  b 

Pour  rendre  la  combustion  énergique,  on  fait  arriver,  au 


moyen  d une  tuyère  de  cuivre 
creuset. 


un  courant  d’air  dans  le 


„S(  “uhine  soufflante,  appelée  trompe,  se  compose  d’un  tuyau 
e tical  A perce  de  trous  à sa  partie  supérieure,  dans  lequel  on 
lait  arriver  un  courant  d eau  en  B qui  entraîne  de  l’air  dans  sa 
chute;  1 eau  abandonne  cet  air  dans  une  vaste  caisse  C,  et  s’é- 
coute par  un  ori lice  inférieur,  pendant  que  l’air  sort  par  la  tuyère 

!!!(t?1II1ui1Ii(I^  avec  ^ partie  supérieure  de  la  caisse.  Le  com- 
bustible employé  est  ordinairement  le  charbon  de  bois. 
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On  commence  par  introduire  dans  le  creuset  du  charbon  in- 
candescent jusqu’au-dessus  de  la  tuyère,  et  l’on  divise  le  creuset 
en  deux  parties  au  moyen  d’une  pelle.  D’un  côté  on  place  le  mi- 


Fig.  103. 


norai  et  de  l'autre  le  charbon.  Le  combustible  est  toujours 
Su  côté  de1  la  tuyère.  1 ors. que  le  creuset  est  charge  on  re- 
tire la  pelle  qu’on  avait  placée  pour  empêcher  le  mélange  a 
minerai  et  du  charbon. 
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Lorsque  le  chargement  est  fait,  on  donne  le  vent  d’abord  avec 
précaution,  et  ensuite  aussi  fort  que  possible. 

L’ouvrier  doit  alors  remuer  la  masse  avec  un  crochet  : à un 
certain  moment  de  l’opération  il  laisse  écouler  les  scories,  et 
lorsqu’il  juge  que  la  réduction  est  complète,  il  ramasse  les  gru- 
meaux de  fer  disséminés  dans  la  masse  agglutinée,  et  en  forme 
une  masse  appelée  loupe , qu’il  enlève  et  qu'il  porte  sous  un 
lourd  marteaumûpar  une  roue  hydraulique;  les  scories  s’écou- 
lent sous  l’action  du  marteau,  le  métal  s’agrège  ; on  le  divise  au 
moyen  de  fortscouteaux  en  lopins, qui  sont  forgés  et  étirés  enbarre. 

Dans  les  foyers  catalans,  une  opération  dure  ordinairement 
six  heures.  On  traite  en  une  seule  fois  environ  470  kilogrammes 
de  minerai  qui  consomment  500  kilogrammes  de  charbon  et 
produisent  150  kilogrammes  de  fer  marchand. 

Le  procédé  des  torges  catalanes  donne  du  fer  nerveux  de 
bonne  qualité;  mais  il  ne  peut  s’appliquer  qu’aux  minerais 
très-riches.  Le  fer  que  l’on  obtient  ainsi  est  souvent  mélangé  de 
petits  grains  d’acier  qui  l’empêchent  d’étre [laminé  facilement; 
mais  ce  fer  aciéreux  est  très-recherché  pour  certains  usages. 

Nous  décrirons  maintenant  le  procédé  des  hauts  fourneaux 
dans  lequel  le  fer  est  réduit  en  fonte,  et  qui  permet  l’exploita- 
tion des  minerais  même  très-pauvres. 
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Le  traitement  des  minerais  de  fer  dans  les  hauts  fourneaux 
exige  un  fondage  complot  : le  fer  réduit  s’unit  avec  une  petite 
<luanUté  de  carbone,  et  produit  de  la  fonte  qui  est  fusible;  les 
differentes  substances  qui  forment  la  gangue  doivent  elles-mê- 
mes entrer  en  fusion  a 1 aide  de  fondants  convenables  ; elles  for- 
ment ainsi  le  laitier. 


Lorsque  la  gangue  d’un  minerai  est  argileuse,  on  y ajoute, 
pour  la  faire  entrer  en  fusion,  une  certaine  quantité  de  carbo- 
nate de  chaux  que  les  ouvriers  appellent  castine,  et  qui  forme 
avec  la  silice  un  silicate  d’alumine  et  de  chaux  fusible  à la  tem- 
pérature elevée  du  haut  fourneau. 

,..^a  ëanëue  est  calcaire,  on  mélange  le  minerai  avec  une  ma- 
tièie  siliceuse  que  1 on  nomme  erbue.  Mais  le  plus  souvent  on 
mélangé  en  proportion  convenable  le  minerai  calcaire  avec  un 
minerai  siliceux. 

Er , n c r me.n • intél'icu1'  d un  haut  fourneau  est  construit  en 
ïnA?»ml?ia|C  airfS'e  '?n  pierres  siliceuses  pouvant  supporter 
une  tempeiature  tres-elevée  sans  entrer  en  fusion. 

eui  loi  me  est  celle  de  deux  troncs  de  cône  opposés  hase  à 
iase,  reunis  au  moyen  d une  courbure  douce,  pour  éviter  dans 
antérieur  du  fourneau  les  angles  rentrants  qui  nuiraient  il  la 
mai clie  de  la  flamme  ou  a celle  des  minerais;  souvent  aussi  les 
eux  cônes  sont  opposés  base  à base,  sans  courbure  douce  au 
raccordement  (fig.  1 09). 
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Le  tirage  d’un  fourneau  ordinaire  serait  (out  à fait  insuffisant 
pour  produire  dans  le  haut  foürneau  la  température  qui  doit 
déterminer  la  fusion  du  laitier  et  de  la  fonte;  on  y fait  arriver 


Fig.  109. 


le  vent  d’une,  deux  ou  trois  tuyères  à la  fois,  qui  sont  alimen- 
tées par  une  machine  soufflante  mue  par  une  machine  à vapeur. 

Un  haut  fourneau  se  compose  de  différentes  parties  qui  ont 
chacune  un  nom  particulier. 

On  appelle  gueulard  l’ouverture  supérieure  du  haut  fourneau 
AB,  qui  est  circulaire;  c’est  par  le  gueulard  que  se  charge  le 
fourneau,  et  que  l’on  introduit  des  couches  alternatives  de  mi- 
nerai, de  combustible  et  de  fondant. 

La  partie  BC,  appelée  cuve,  fait  suite  au  gueulard. 

La  partie  CD  représente  le  ventre  du  fourneau. 

L’espace  DE  est  appelé  l’étalage  ou  les  étalages.  C’est  dans  cette 
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partie  que  commencent  la  carburation  du  fer  et  la  réduction 
par  le  charbon. 

C’est  dans  la  partie  EF,  qui  est  presque  cylindrique  et  que 
l’on  nomme  ouvrage,  que  la  température  est  le  plus  élevée. 

Le  charbon  contenu  dans  l’ouvrage,  se  combinant  à l’oxygène 
de  l’air,  se  transforme  en  acide  carbonique  dans  le  voisinage 
des  tuyères.  Cet  acide  carbonique,  en  s’élevant,  rencontre  du 
charbon  incandescent  qui  le  ramène  à l’état  d’oxyde  de  carbone. 
Celui-ci  arrive  dans  la  cuve,  où  il  trouve  le  minerai  chauffé  au 
rouge  sombre  ; il  le  réduit  en  repassant  à l’état  d’acide  car- 
bonique ( t ). 

Le  recouvrement  du  creuset  est  soutenu  par  deux  pièces  de 
fonte  qui  portent  les  noms  de  tympe  et  de  tacret. 

La  paroi  antérieure  du  creuset  est  formée  par  une  forte 
pierre  M,  qui  porte  le  nom  de  dame. 

Au-dessus  de  la  dame  est  une  ouverture  par  laquelle  s’écoule 
constamment  le  laitier  sur  un  plan  incliné  MN. 

A côté  de  la  dame  se  trouve  un  canal  qui  va  du  fourneau  au 
sol  de  l’atelier,  et  qui  sert  à conduire  la  fonte  lorsqu’on  fait  la 
coulée.  Pendant  la  réduction,  le  trou  de  coulée  est  fermé  par  un 
tampon  d’argile  mélangée  de  poussier  de  charbon. 

La  fonte  vient  s’écouler  dans  des  moules  de  sable,  et  forme 
une  masse  qui  porte  le  nom  de  gueuse  ; dès  que  la  gueuse  est 
coulée,  l’ouvrier  a soin  de  la  recouvrir  de  sable  pour  rendre  le 
refroidissement  plus  lent. 

La  tuyère  est  l’ouverture  par  laquelle  l’air  pénètre  dans  le 
fourneau  ; elle  se  trouve  au-dessus  du  creuset. 


r iJl*1011  pulsc  du  Saz  a différentes  hauteurs  dans  le  haut  fourneau,  comme  l’a 
tait  bbelmcn,  on  trouve  que  la  colonne  gazeuse  qui  s’élève  peu  à peu  de  la  tuyère 
au  gueulard  contient  de  l’acide  carbonique,  de  l’oxyde  de  carbone,  de  l’azote  et  de 
1 hydrogéné  provenant  de  ta  vapeur  d’eau  amenée  par  l’air  des  tuvères.  Les  nro- 
portions  de  ces  gaz  sont  indiquées  dans  le  tableau  suivant  : 


VOISINAGE 

de 

LA  TUYÈRE. 

A 0"\G7 
AU-DESSUS 
de 

LA  TUYÈRE. 

1U  VEXTRB. 

A LA  MOITIÉ 
de 

LA  CUVE. 

AU 

GUEULARD. 

A.cide  carbonique.  .. 
Oxyde  de  carbone. .. 

Hydrogène 

Azote 

8,11 

16,53 

0,26 

75,10 

0,16 

36,15 

0,99 

62,70 

0,17 

34,01 

1,35 

64,47 

0,68 

35,12 

1,48 

62,72 

7,15 

28,37 

2,01 

62,47 

100,00 

100,00 

100,00 

100,00 

100,00 

é 1 évad  i on  Z de  le  m p é rat u r e*  “uBEse  hennis  Y bt',Ûler  ea  Produisant  lmc  très-forte 

échauffer  l’air  aue  Ton  iniech.  .puis  (I«elques  années  cette  chaleur  pour 

combustible  rin  n,,,,.  1.,.Jec Pai  l°s  tuyeres.  On  obtient  ainsi  une  économie  de 

rtSs0souPniaU‘teUs^ ^User  également  cette  chaleur  pour  chauffer  les  chaudiè.os 
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La  tuyère  n’est  pas  ordinairement  dans  la  direction  de  la 
dame  MN,  elle  se  trouve  dans  la  direction  perpendiculaire. 
Dans  les  hauts;  fourneaux  qui  ont  trois  tuyères,  la  troisième  est 
placée  dans  la  paroi  du  creuset  qui  est  opposée  à ladame  (rus/ine). 

On  donne  le  nom  de  buse  à l’extrémité  du  conduit  d’air. 
Comme  la  buse  doit  supporter  une  température  très-élevée,  on 
l’entoure  souvent  d’une  double  enveloppe  de  fonte  ou  de  cuivre 
dans  laquelle  circule  constamment  un  courant  d’eau  froide  : on 
peut  alors  l’exposer  à la  température  du  rouge  blanc  sans  qu’elle 
entre  en  fusion. 

On  ne  coule  la  fonte  que  toutes  les  douze  ou  vingt-quatre  heu- 
res ; cet  intervalle  de  temps  varie  avec  la  hauteur  du  fourneau 
et  les  dimensions  du  creuset. 

L’enveloppe  extérieure  d’un  haut  fourneau,  appelée  murail- 
lement,  est  traversée  par  des  canaux  destinés  au  dégagement 
de  l’humidité,  ce  qui  évite  les  fendillements  dans  la  construction. 

Le  fourneau  se  charge  par  le  haut  ; on  établit  un  plan  incliné 
qui  sert  à monter  le  minerai  et  le  combustible  sur  la  plate- 
forme. Souvent  aussi  on  adosse  le  fourneau  à une  hauteur,  en 
ayant  le  soin  de  l’isoler  du  terrain  pour  éviter  les  infiltrations 
d’eau. 

On  pratique  en  général  à la  partie  inférieure  du  haut  four- 
neau des  canaux  destinés  à réunir  et  à faire  écouler  les  eaux. 

La  chemise  du  fourneau  est  construite  en  pierres  ou  en  briques 
très-réfractaires.  Elle  est  séparée  du  muraillement  extérieur 
par  une  couche  de  sable  ou  de  scories  qui  empêche  les  pertes 
de  chaleur,  et  permet  aux  parois  de  se  dilater  sans  se  fendre, 
parce  qu’alors  le  sable  se  déplace. 

Cette  disposition  donne  aussi  la  facilité  de  réparer  l’intérieur 
du  fourneau  sans  toucher  au  muraillement. 

Les  combustibles  généralement  employés  dans  les  hauts 
fourneaux  sont  le  charbon  de  bois,  le  coke  et  le  bois.  On  donne 
la  préférence  au  coke  dans  toutes  les  localités  où  la  houille  peut 
être  obtenue  à un  prix  peu  élevé. 

La  hauteur  des  fourneaux  varie  avec  la  nature  des  combus- 
tibles que  l’on  emploie.  Elle  est  de  15  mètres  pour  les  four- 
neaux au  charbon  de  bois,  et  peut  aller  jusqu'à  20  mètres  et 
souvent  plus,  pour  les  fourneaux  qui  sont  alimentés  par  le  coke, 
parce  qu’il  faut  une  température  beaucoup  plus  forte  pour 
fondre  le  laitier,  qui  contient  un  excès  de  chaux  que  l'on  a 
ajoutée  pour  absorber  le  soufre  provenant  du  coke. 

' La  fonte  au  coke  contient  d'ailleurs  du  silicium,  dû  à ce  que, 
à une  très  haute  température,  la  silice  est  réduite  par  le 
verre. 

Lorsque  le  fourneau  est  construit,  on  procède;!  la  mise  en  leu. 

Pour  le  dessécher,  on  met  d'abord  du  feu  dans  la  chambre  qui 
précède  la  dame.  11  s’établit  alors  par  le  gueulard  un  tirage  qui 
enlève  une  partie  del’humidité  ; on  attend  quelques  jours  avant 
de  mettre  du  charbon  dans  le  creuset.;  lorsqu’on  pense  que 
toute  l’humidité  s’est  dégagée,  on  introduit  du  charbon  dans  le 
creuset,  on  l’allume,  on  emplit  peu  à peu  l’ouvrage,  et  on 
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charge  entièrement  le  fourneau  de  charbon,  sans  ajouter  de 
minerai. 

La  dessiccation  du  fourneau  peut  durer  douze  à quinze  jours. 

Quand  le  fourneau  est  en  plein  feu,  on  ajoute  à chaque  charge 
une  petite  quantité  de  minerai  que  l’on  augmente  successive- 
ment. 

Lorsque  le  métal  paraît  dans  l’ouvrage,  on  donne  le  vent  d’,a- 
bord  avec  lenteur  ; le  courant  d’air  ne  doit  prendre  toute  sa 
vitesse  qu’au  bout  de  deux  ou  trois  jours. 

Suivons  maintenant  la  colonne  descendante  formée  par  le  mi- 
nerai, le  fondant  et  le  combustible  : à la  partie  supérieure  de 
la  cuve,  le  minerai  se  dessèche,  se  déshydrate  ; puis,  s’échauf- 
fant peu  à peu,  il  arrive  au  rouge  sombre  dans  la  partie  infé- 
rieure de  la  cuve  où  il  est  réduit  par  l’oxyde  de  carbone.  Le  fer 
ainsi  réduit  descend  dans  les  étalages  avec  sa  gangue,  le  fon- 
dant et  le  charbon.  Là,  sous  l’influence  d’une  très-haute  tem- 
pérature, la  gangue  passe  à l’état  de  silicate  double  d’alumine 
et  de  chaux,  le  fer  à l’état  de  fonte.  La  fonte  et  le  laitier  se  li- 
quéfient complètement  en  traversant  l’ouvrage  et  tombent  dans 
le  creuset,  où  le  laitier  plus  léger  reste  à la  surface  ; dès  qu’il 
déborde  la  dame,  il  s’écoule  sur  le  plan  incliné,  d’où  on  l’en- 
lève au  fur  et  à mesure  qu’il  se  solidifie.  Au  bout  de  12  ou  24 
heures,  suivant  la  dimension  du  haut  fourneau,  le  creuset  est 
rempli  ; on  enlève  le  tampon  d’argile,  et  la  fonte  coule  dans  de 
petits  canaux  creusés  sur  le  sol  de  l’usine. 

Le  haut  fourneau,  une  fois  allumé,  marche  d’une  manière 
continue.  On  ne  l’arrête  que  pour  y faire  des  réparations, 
c’est-à-dire  au  bout  de  douze  à quinze  mois. 

La  fonte  obtenue  dans  les  premières  coulées  est  toujours  de 
la  fonte  blanche,  parce  que  la  température  n’est  pas  encore  assez 
elevée;  ce  n’est  que  lorsque  le  fourneau  prend  une  allure  ré- 
gulière qu’il  se  forme  de  la  fonte  grise,  si  toutefois  la  nature 
des  minerais  le  permet. 
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La  fonte  est  affinée  dans  des  usines  qui  portent  le  nom  de 
forges. 

Le  but  de  l’affinage  est  de  décarburer  la  fonte  et  de  transfor- 
mer le  silicium  quelle  contient  en  acide  silicique,  qui  forme  en- 
suite avec  l’oxyde  de  fer  du  silicate  de  fer. 

On  affine  la  fonte  par  deux  procédés  différents  : 

1°  L alfinage  au  charbon  de  bois  qui  s’opère  dans  de  petits 
loyers,  ou  feux  u affinerie  : on  le  nomme  souvent  procédé  com- 
tois ; 

2°  La  méthode  anglaise  qui  s’exécute  dans  des  fours  à piuldler 
chauffés  a la  houille. 

Nous  décrirons  d’abord  le  premier  procédé. 

Avant  de  soumettre  la  fonte  à l’affinage,  on  commence  dans 
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quelques  usines  par  la  faire  fondre,  on  la  coule  dans  des  rigoles 
plates,  et  on  la  brise  en  morceaux.  Cette  opération  préliminaire 
porte  le  nom  de  mazéage. 

Un  foyer  ou  feu  d’affinerie  comtois  est  une  cavité  prismatique 
à base  rectangulaire  horizontale,  limitée  par  quatre  parois  ver- 
ticales formées  de  plaques  de  fonte;  on  y brûle  du  Charbon  de 
b.ois,  et  la  température  est  assez  élevée  pour  qu’on  puisse  dé- 
carburer la  fonte,  souder  toutes  les  parties  du  métal  purifié,  le 
forger  et  l’étirer  en  barres. 

L’air  qui  doit  déterminer  la  combustion  du  charbon  est 
introduit  dans  le  foyer  au  moyen  d’une  ou  de  deux  tuyères 
qui  traversent  une  des  parois  verticales  du  creuset  appelée 
varme. 

Lorsque  le  foyer  est  rempli  de  charbon  incandescent,  on  fait 
avancer  la  fonte  sur  des  rouleaux  au-dessus  du  foyer;  elle  entre 
en  fusion  et  tombe  au  fond  du  creuset.  La  fonte  est  ordinaire- 
ment mélangée  à une  certaine  quantité  de  scories  et  d’oxyde  de 
fer. 

On  peut  diviser  l’affinage  en  deuxpériodes.  Dans  la  première, 
la  fonte  se  trouve  en  présence  de  l’oxyde  de  fer  qui  la  décarbure 
par  son  oxygène  en  se  réduisant  lui-méme  (M.  Chevreul).  Tous 
les  efforts  de  l’ouvrier  tendent  donc  à multiplier  les  contacts  de 
la  fonte  et  de  l’oxyde  de  fer. 

Dans  la  seconde  période,  la  fonte  est  soulevée  avec  un  rin- 
gard, afin  de  la  dèsorner,  c’est-à-dire  de  la  séparer  des  sonies  ou 
scories  qui  sont  adhérentes  au  fond  ou  aux  angles  du  foyer.  La 
fonte  désornée  est  présentée  au  vent  de  la  tuyère,  qui  oxyde  le 
silicium  et  forme  du  silicate  de  fer.  Lorsqu'elle,  est  en  partie  ai- 
finée,  elle  retombe  au  fond  du  feu  où  la  décarburation  s’a- 
chève. Alors  l’ouvrier  avale  la  loupe,  c’est-à-dire  qu’il  réunit 
toutes  les  parties  de  fer  affiné,  pour  en  former  une  loupe  qu’il 


porte  ensuite  sous  le  marteau  (fig.  HO);  c’est  ce  que  lonap- 


Fig.  110. 
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chauffes. 
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L’étirage  au  martinet  ne  se  fait  que  pour  le  petit  fer. 


Affinage  à la  houille  par  le  procédé  anglais.  — L’em- 
ploi du  coke  dans  les  hauts  fourneaux  a dû  faire  penser  à tirer 
parti  de  ce  combustible  ou  de  la  houille,  dans  l’affinage  de  la 
fonte.  Mais  cette  opération  ne  pouvait  se  faire  dans  les  foyers 
ordinaires  d’affinage,  parce  que  le  métal  en  contact  avec  le  coke 
se  sulfure  rapidement  et  devient  cassant. 

On  a remplacé  alors  les  feux  d’affinage  par  des  fours  dans 
lesquels  la  fonte  est  chauffée  par  la  flamme  seule  du  com- 
bustible. 

Dans  ce  procédé,  l’affinage  comprend  trois  opérations.  La  pre- 
mière se  fait  dans  les  fineries,  qui  ressemblent  beaucoup  aux 
foyers  d’affinage  ; la  seconde,  dans  un  four  à réverbère  qui  porte 
le  nom  de  four  àpuddler  ; la  troisième,  dans  un  autre  four  à ré- 
verbère que  l’on  nomme  four  à réchauffer. 

Les  fineries  ( fig . lfl)  se  composent  d’un  creuset  revêtu 
intérieurement  de  plaques  de  fonte  recouvertes  d’argile  et 


t o rro  Î°U  Par ‘ lequel  on  lait  couler  les  scories  et  la  fonte. 

nWaJ?  GU,SC  est  surmonté  d’une  cheminée.  Deux  tuyères 

surface  du  barn*3  ^ ^aCe  * Une  lautre  amènent  le  vent  à la 

à lonnni!-liOC'L1^  c^u  co^e  c*ans  C1'euset  sur  lequel  on  pose  1000 
L..,  kilogrammes  de  fonte,  et  on  élève  assez  la  température 
poui  que  la  fonte  devienne  très-liquide. 
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Au  bout  d’une  heure  et  demie  environ,  on  la  coule  dans  un 
bassin  large  et  peu  profond,  et  on  la  refroidit  avec  de  l’eau  pour 
qu’elle  devienne  cassante.  On  obtient  ainsi  le  fine  métal. 

Dans  cette  première  opération,  la  fonte  s’est  débarrassée  en 
grande  partie  de  son  soufre  et  de  son  phosphore,  et  même 
d’une  partie  du  charbon,  du  manganèse  et  du  silicium  qu’elle 
contenait. 

Pour  décarburer  complètement  la  fonte,  on  la  chauffe  ensuite 
dans  le  four  à puddler  en  la  brassant  continuellement  avec  des 
scories  riches  en  fer  et  des  battitures  ; celte  opération  a pour 
but  de  faire  réagir  l'oxyde  de  fer  sur  la  fonte  afin  de  brûler 
complètement  le  carbone  qu'elle  contient. 

La  sole  du  four  h puddler  [fig.  112)  est  légèrement  incli- 


Fig.  «12- 


née  : elle  est  faite  en  briques  très-réfractaires;  on  la  recouvre 
ordinairement  de  scories  broyées  ou  de  sable. 

A mesure  que  l'opération  avance,  on  voit  la  fonte  prendre 
une  consistance  de  plus  en  plus  pûtcuse  ; on  dit  dans  ce  cas 
quelle  prend  nature  ; elle  dégage  de  l’oxyde  de  carbone  ; 
lorsque  la  décarburation  est  opérée,  on  porte  la  température 
au  blanc  soudant  : on  forme  avec  le  fer  une  balle  ou  loupe  que 
l'on  porte  d’abord  sous  le  marteau  à cingler  et  ensuite  sous  les 

CïïcfS lSSS^^tl.,ésenlcnt<lcS  rai, nues  don,  la 
section  diminue  successivement.  On  introduit  le  fer  cinq  ou  six 
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fois  entre  les  cannelures,  en  suivant  leur  ordre  de  décroissement 
a,  b,  c;  on  réduit  ainsi  le  fer  en  barres  ordinairement  méplates. 
La  pression  exercée  par  les  cylindres  est  si  énergique,  que  les 
scories  jaillissent  avec  force,  et  que  le  fer  se  laisse  comprimer 
en  quelque  sorte  comme  une  éponge. 

Après  le  travail  de  l’affinage,  on  retrouve  dans  les  scories,  le 
silicium,  le  phosphore,  le  soufre,  qui 
existaient  primitivement  dans  la  fonte. 

Pour  terminer  l’affinage  du  fer,  on 
le  coupe  lorsqu’il  est  encore  rouge; 
on  en  forme  des  paquets  que  l’on  porte 
au  blanc  soudant  dans  le  four  à ré- 
chauffer, et  que  l’on  soumet  de  nou- 
veau à l’action  des  cylindres,  dont  les 
cannelures  vont  en  diminuant  progres- 
sivement, et  varient  de  forme  suivant 
celle  des  échantillons  que  l’on  veut  ob- 
tenir. Cette  opération  porte  le  nom  de 
corroyage ; on  fait  souvent  subir  au  fer 
puddlé  un  second  et  même  quelque- 
fois un  troisième  corroyage. 
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Lorsque  le  minerai  de  fer  est  soumis 
dans  les  hauts  fourneaux  à l’action  du 
combustible,  il  donne  naissance  à une 
substance  plus  fusible  que  le  fer  qui 
prend  le  nom  de  fonte. 

La  fonte  n’est  pas  formée  seulement 
de  fer  et  de  carbone;  elle  contient 
quelques  corps  étrangers,  tels  que  le 
silicium,  le  manganèse,  le  phosphore, 
qui  exercent  souvent  une  grande  in- 
fluence sur  ses  propriétés. 

Les  fontes  sont  divisées  en  trois  es-  - 
pèces  principales,  savoir  : la  fonte  noire, 
la  fonte  grise,  et  la  fonte  blanche. 

On  peut  ajouter  à ces  trois  espèces  la 
fonte  truitée , qui  est  un  mélange  de 
fonte  blanche  et  de  fonte  grise. 

On  distingue  aussi  une  espèce  parti- 
culière de  fonte  qui  provient  du  trai- 
tement des  minerais  manganésifères, 
et  que  1 ou  nomme  fonte  blanche  manganésifère. 

Avant  d indiquer  les  propriétés  de  ces  différentes  fontes,  nous 
lerons  connaître  leur  composition. 
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FONTES 

obte 

PAR  LE  enAn 

GRISES 

aues 

BON  DE  DOIS. 

2 o *s 

£«§!.«- 
c a 

^ 2 “ 

O - 2^  O g 

=**  -c  o S -= 

2 = 2 

-S  = « 

» « 

a. 

CHAMPAGNE. 

S1YERS1IS. 

Carbone 

2,100 

2,254 

2.139 

Silicium 

1,060 

1,030 

1,920 

Phosphore 

0,869 

1,043 

0,188 

Manganèse 

trace. 

trace. 

trace. 

Fer 

95,971 

95,673 

95,573 

100,000 

100,000 

100,000 

Fontes  grises  au  coke. 


PAYS  DE  GALLES. 

FRANCHE- 

COMTÉ. 

CREÜZOT. 

Carbone 

2,450 

2,550 

1,666 

2,800 

2,021 

Silicium 

1,620 

1,200 

3,000 

1,160 

3,490 

Phosphore 

0,780 

0,440 

0,492 

0,351 

0,604 

Manganèse 

trace. 

trace. 

trace. 

trace. 

trace. 

Fer 

95,150 

95,810 

94,842 

95,689 

93,885 

100,000 

100,000 

100,000 

100,000 

100,000 

Fontes  au  charbon  de  bois,  par  M.  Berthier. 


Fer 

et  manganèse. 

Carbone. 

Silicium. 

Délabré 

2,95 

0,28 

Autrey 

3,50 

0,30 

Bèze 

3,05 

0,07 

Saint-Dizier 

3,60 

0.40 

Suède 

4,20 

0,50 

Trédion 

3,60 

0,50 

Lobe 

3,50 

0,45 

Fontes  blanches  obtenues  par  le  charbon  de  bois. 

Carbone 

2,324  2,636 

2,690 

2,441 

Silicium 

0,230 

0,230 

Phosphore. 

0,162 

0,185 

Manganèse 

2,590 

2,490 

Fer. . 

94,328 

94,654 

100,000  100,000  100,000  100,000 


Certaines  variétés  de  fonte  contiennent  plus  de  carbone  que 
celles  qu'indiquent  les  tableaux  précédents;  la  proportion  du 
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carbone  peut  quelquefois  s’élever  dans  les  fontes  jusqu’à  4 et  5 
pour  100;  cette  composition  s’approche  de  celle  d’un  carbure  à 
proportions  définies  représenté  par  la  formule  Fe4C. 

Fonte  noire.  — Cette  fonte  peut  prendre  l’empreinte  du 
marteau;  elle  se  casse  facilement;  sa  texture  présente  de  gros 
grains  au  milieu  desquels  on  aperçoit  très-distinctement  du 
graphite  ; la  présence  de  ce  corps  lui  donne  sa  couleur  caracté- 
ristique. La  fonte  a donc  la  propriété  de  dissoudre  du  charbon 
sous  l’influence  de  la  chaleur,  et  delelaisser  déposer  sous  la  forme 
de  graphite  quand  elle  se  refroidit  lentement.  La  fonte  noire 
est  plus  fusible  que  les  autres  fontes;  lorsqu’on  la  traite  par  les 
acides,  elle  dégage  de  l’hydrogène  mêlé  d’un  hydrogène  car- 
boné doué  d’une  odeur  fétide,  et  laisse  un  abondant  résidu  de 
graphite. 

Cette  fonte  se  produit  dans  les  hauts  fourneaux  lorsqu’on  a 
employé  un  excès  de  charbon  relativement  au  minerai  ; elle  est 
très-recherchée  pour  les  moulages  en  seconde  fusion. 


Fonte  grise.  — La,  fonte  grise  provient  en  général  de  mine- 
rais de  bonne  qualité,  lorsque  le  haut  fourneau  fonctionne  ré- 
gulièrement; sa  couleur  est  d’un  gris  foncé,  et  quelquefois 
d’un  gris  clair.  Sa  cassure  est  grenue  ; elle  est  toujours  po- 
reuse; elle  ne  prend  jamais  un  beau  poli.  Sa  densité  varie 
entre  6,79  et  7,05;  Elle  se  laisse  limer,  couper  au  ciseau  et  forer 
tacitement.  Traitée  par  les  acides,  elle  laisse  un  résidu  de  gra- 
phite, qui  est  moins  considérable  que  pour  la  fonte  noire. 
La  fonte  grise  contient  toujours  une  quantité  notable  de 
silicium. 

Celte  fonte  exposée  à l’air  s’oxyde  avec  plus  de  rapidité 
que  la  tonte  blanche,  parce  qu’elle  est  plus  poreuse  que  cette 
dermere.  ^ 


Lorsqu  après  avoir  fondu  la  fonte  grise,  on  la  refroidit  subi- 
tement en  la  jetant  dans  de  l’eau  froide,  on  lui  fait  éprouver 
une  sorte  de  trempe  et  on  la  transforme  en  fonte  blanche.  Cette 
modification  se  produit  toujours  partiellement  lorsqu’une  fonte 
guse  est  refroidie  trop  brusquement;  la  fonte  devient  alors 
beaucoup  plus  dure  et  plus  cassante;  on  peut,  du  reste,  l’a- 
Tei\  la.fa,s„ant  fondre  de  nouveau  et  refroidir  lente- 
le?  fontes  blanches  ne  s’adoucissent  pas  par  le  re- 
blanchesüeS  qm  contiennent  flu  manganèse  restent  toujours 


e/dn^Ppr  nn  l^'ompe  est  d’empêcher  la  séparation  du  carbone 
et  du  lei  unis  dans  la  matière  fondue. 

dp  fontes  grises  au  bois,  coulées  dans  des  manchons 

s’p«f  éprouvent  une  sorte  de  liquation  ; la  partie  qui 

.J01,  en  premier  lieu  ne  contient  environ  que  i ou  1,5 
dps  M charbon  ; elle  est  très-dure  et  présente  la  plupart 

ri  ch  « J ?5le  e.l  1 > tandis  que  les  parties  centrales  sont 

en  carbone  et  beaucoup  moins  dures.  On  profite  souvent 
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de  cette  propriété  peur  durcir  à la  surface  les  cylindres  de  fonte 
qui  servent  à la  confection  des  laminoirs. 

Le  phosphore  contenu  dans  les  fontes  grises  diminue  leur  té- 
nacité, mais  augmente  leur  fluidité,  et  les  rend  propres  au 
moulage  des  objets  d’art. 

La  fonte  grise  sert, soit  pour  le  moulage  en  première  fusion, 
soit  pour  l’affinage. 

Fonte  blanche.  — Nous  avons  dit  que  l’on  peut  obtenir  une 
fonte  blanche  en  refroidissant  subitement  la  fonte  grise  ; mais 
les  fontes  blanches  ordinaires  se  produisent  dans  le  haut  four- 
neau, soit  en  réduisant  les  minerais  manganésifères,  soit  en 
employant  un  excès  de  minerai  par  rapport  au  charbon. 

Un  refroidissement  dans  le  fourneau  ou  le  traitement  d’un 
minerai  sulfureux  donnent  en  général  de  la  fonte  blanche. 

La  fonte  blanche  a un  éclat  métallique  ; elle  est  quelquefois 
d’un  blanc  d’argent  ; lorsqu’elle  est  manganésifère,  elle  cristal- 
lise souvent  en  pyramides  quadrangulaires  volumineuses.  Sa 
densité  varie  entre  7,44  et  7,84. 

La  fonte  blanche  est  très-dure  ; elle  ne  peut  être  entamée  par 
la  lime  et  casse  sous  le  marteau  sans  en  recevoir  l’empreinte. 
Elle  résiste  à l’écrasement  mieux  que  la  fonte  grise.  Elle  est  plus 
fusible  que  la  fonte  grise,  mais  reste  toujours  à l’état  de  fusion 
pâteuse,  tandis  que  la  fonte  grise  acquiert  une  grande  fluidité. 

Les  fontes  blanches  sont  d’autant  plus  dures  qu’elles  contien- 
nent plus  de  charbon.  On  les  emploie  quelquefois  au  moulage, 
mais  elles  sont  presque  toujours  affinées.  Les  fontes  mangané- 
sifères servent  en  général  à la  fabrication  des  aciers  de  forges 
ou  des  fers  aciéreux. 


ACIERS. 

On  donne'le  nom  d 'acier  à un  carbure  de  fer  contenant  des 
traces  de  silicium  et  de  phosphore,  et  dans  lequel  la  proportion 
de  carbone  ne  dépasse  jamais  un  centième.  L'acier  contient  plus 
de  charbon  que  le  fer  du  commerce  et  moins  que  la  fonte. 

Voici  la  composition  de  quelques  aciers  : 


Anglais, 
l«c  qualité . 

Isère. 

Français, 
1r«  qualité. 

Français, 
2'  qualité. 

Carbone 

0.65 

0,65 

0,94 

Silicium 

0,00 

0,04 

0,08 

Phosphore 

0,08 

0,07 

0,11 

Fer 

99,27 

99,24 

98,87 

100,00 

100,00 

100,00 

100,00 

(Gay-Lussac.) 

L’acier  peut  contenir  en  outre  de  petites  quantités  d’azote, 
d’arsenic,  de  soufre,  d’aluminium,  de  chlore,  de  manganèse, 
de  cuivré,  d’antimoine,  de  tungstène,  de  vanadium,  de  titane, 
etc.  ; mais  ces  différents  corps  sont  considérés  comme  étran- 


ACIERS. 


24  5 


gers  à la  consülution  véritable  de  l'acier.  Les  minerais  de  fer 
manganésifères  sont  éminemment  propres  à la  fabrication  de 
l’acier. 

L’acier  est  plus  dur  que  le  fer  ; il  peut  prendre  un  beau  poli, 
sa  texture  présente  des  grains  très-fins,  égaux  et  serrés.  Il  est 
sonore  et  rend  des  sons  agréables. 

L’acier  que  l’on  porte  à une  température  rouge,  et  que  l’on 
refroidit  subitement,  éprouve  le  phénomène  de  la  trempe  ; il 
devient  excessivement  dur,  très-cassant,  et  peut  même  rayer 
le  verre.  Cette  propriété  de  l’acier  est  celle  dont  les  arts  tirent 
le  plus  grand  parti. 

La  dureté  d’une  trempe  dépend  delà  température  à laquelle 
l’acier  a été  porté,  et  du  corps  qu’on  emploie  pour  le  refroidir. 

Pour  produire  une  trempe  très-dure,  il  faut  porter  l’acier  au 
rouge  blanc  et  le  plonger  dans  de  l'eau  très-froide,  ou  mieux 
dans  du  mercure. 


Les  trempes  douces  s’obtiennent  en  refroidissant  l’acier  dans 
des  corps  gras  ou  dans  de  la  résine  en  fusion. 

Quelquefois,  dans  les  arts,  on  trempe  l’acier  en  le  chauffant 
à une  température  élevée  et  en  le  refroidissant  subitement. 
Mais,  le  plus  souvent,  on  fait  subir  à l’acier  une  trempe  plus 
forte  que  celle  qu’il  doit  garder,  et  on  le  recuit  à des  tempé- 
ratures Variables  pour  lui  donner  le  degré  de  dureté  que  l’on 
désire.  Pendant  le  recuit,  l’acier  perd  d’autant  plus  de  dureté 
qu  on  le  chauffe  à une  température  plus  élevée. 

L’ouvrier  apprécie  le  point  convenable  pour  le  recuit,  en 
profitant  de  la  propriété  que  présente  l’acier  de  prendre  des 
teintes  qui  varient  avec  la  température  à laquelle  il  a été  exposé. 

Ces  teintes  sont  dues  a la  formation  d une  couche  très-mince 
a oxyde  de  fer  qui  produit  les  phénomènes  des  anneaux  colorés. 
La  chaleur  donne  à l’acier  les  teintes  suivantes  : 

A 220°,  jaune  clair  : 

245°,  jaune  d’or  ; 

255°,  brun  ; 

263°.  pourpre  ; 

285  a 290°,  bleuâtre  ; 

300°,  indigo  ; 

320°,  vert  d’eau. 

couteiSïîït’-i®8-  Can(ifs  iSOnf  recuits  au  jaune  5 les  ciseaux,  les 

les  ressorts  aU  brun  ’ lcS  i'essorts  dc  montres,  au  bleu; 

les  îessorts  de  voilures,  au  rouge  brun. 

ceUe  dTla&I®  Par,la.tr®mPe  Ullc  modification  comparable  â 
dans  le  mémo  \n^.Ies  -a  tremPe>  Ie  carbone  ne  se  trouve  plus 
non  tremné  Tnita U ?U  avaï\l  cette  «Pcralion.  En  effet,  l’acier 
très  sensible  rie  <rr*>'V-|Un  a^lde>  se  dissouten  laissant  un  résidu 

& Thldrogl/J  Ph,U  ; 16  CarbM‘C  Se  dé«°Se  4 d“ 

U'ebmnpC|ll|1P^lfiitf/UiS'i-varer  densité  de  l'acier.  Avant  la 
7 10b  cns  de  1 acier  est  7,738,  et  après  elle  devient 

plus  que  dâsmrsdteme°TvâléT,U  On  ‘C  tl'e“I"S’  °l  "C  ,end 
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Nous  dirons  à quels  signes  on  peut  reconnaître  le  meilleur 
acier  : 1°  un  acier  de  bonne  qualité,  trempé  à une  faible  cha- 
leur, devient  très-dur  ; 2°  sa  dureté  est  uniforme  dans  toute 
sa  masse  ; 3°  après  la  trempe,  il  résiste  au  choc  sans  se  rompre 
et  ne  perd  sa  dureté  que  par  un  recuit  très-intense  ; 4°  il  se 
soude  avec  facilité  et  sans  se  fendiller  ; 5°  il  montre  dans  sa 
cassure  un  grain  fin  et  égal  ; il  est  très-dense  et  convient  à la 
confection  des  objets  polis. 

On  divise  les  aciers  en  quatre  variétés  principales:  l’acier  na- 
turel, l’acier  de  cémentation,  l’acier  fondu , l’acier  damassé,  puis 
ensuite,  l’acier  puddlé,  et  l’acier  corroyé. 

Pour  obtenir  l’acier,  on  a recours  à deux  procédés  complè- 
tement distincts  : t°  on  peut  décarburer  partiellement  la  fonte  ; 
c’est  ainsi  qu’on  prépare  l’acier  naturel  et  l’acier  puddlé-,  2°  on 
peut  aussi  carburer  le  fer,  on  a alors  l’acier  de  cémentation. 

Acier  naturel.  — Cet  acier  porte  souvent  aussi  le  nom 
d’acier  de  forge  ou  d 'acier  de  fonte.  On  l’obtient  en  affinant  in- 
complètement la  fonte  dans  des  creusets  profonds  au  contact 
de  l’air  ou  sous  l’influence  de  l'oxyde  de  fer  qui  la  décarbu- 
rent. La  fonte  contient  plus  de  carbone  que  l’acier  ; on  com- 
prend donc  qu’en  enlevant  à la  fonte  une  certaine  partie  de 
son  carbone,  on  puisse  la  transformer  en  acier.  Dans  la  prépa- 
ration de  l’acier  naturel,  on  emploie  toujours  de  la  fonte  man- 
ganésifère,  par  les  raisons  qui  ont  été  indiquées  en  parlant  des 
forges  catalanes. 

L’opération  se  fait  dans  un  foyer  comparable  aux  feux  u afh- 
nerie,  contenant  la  fonte  en  fusiou  et  une  certaine  quantité  de 
battitures  de  fer.  r . 

Cet  acier  est  principalement  employé  à la  confection  des  in- 
struments aratoires. 

Dans  l’extraction  du  fer  par  la  méthode  catalane,  on  car- 
bure quelquefois  assez  le  fer  pour  le  transformer  en  acier  na- 
turel. . . 

On  prépare  depuisquclques  années  un  acier  qui  porte  le  nom 
d’act'er  puddlé,  que  l’on  obtient  en  puddlant  incomplètement 
une  fonte  de  bonne  qualité. 


Acier  «le  cémentation.  — La  cémentation  est  une  opéia- 
tiou  dans  laquelle  on  acièrc  le  fer  en  le  chauffant  pendant 
longtemps  au  contact  du  charbon  en  poudre.  Le  fer  se  com- 
bine alors  avec  t centième  environ  de  carbone,  et  se  trans- 
forme en  acier.  . , 

On  se  sert,  pour  la  cémentation,  de  creusets  ou  de  caisses  de 
terre  ou  de  briques  réfractaires,  qui  sont  placées  de  telle  ma- 
nière dans  le  fourneau  que  la  flamme  les  enveloppe  de  tous 

côtés  Les  caisses  sont  remplies  de  couches  alternatives  d une 

matière  charbonneuse,  nommée  cément,  et  de  barreaux  de  ter  , 
les  barreaux  métalliques  ne  doivent  passe  touchei.  On  place 

dans  les  caissesdcs  tiges  de  fer  nommées  èprowettes,  que  1 on  re- 
tire de  temps  en  temps,  et  dont  on  se  sert  pour  appicue 
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progrès  de  la  cémentation.  La  température  ne  doit  pas  être 
assez  élevée  pour  faire  entrer  l’acier  en  fusion. 

On  a beaucoup  varié  d’opinion  sur  la  nature  des  céments 
qui  conviennent  le  mieux  pour  la  production  de  l’acier  ; on 
ajoute  ordinairement  au  charbon  une  petite  quantité  de  cen- 
dres et  de  sel  marin. 

On  cémente  quelquefois  de  petites  pièces  de  fer  par  un  pro- 
cédé qui  porte  le  nom  de  trempe  en  paquets,  et  qui  consiste  à 
chauffer  dans  des  caisses  de  tôle  de  fer,  de  fonte  ou  de  terre, 
des  objets  de  fer  avec  un  cément  composé  de  charbon,  de  suie, 
de  cendres  et  de  sel  marin. 

L’acier  de  cémentation  est  ordinairement  recouvert  d’am- 
poules ; c’est  ce  qui  lui  fait  donner  dans  le  commerce  le  nom 
a acier  poule. 

Lorsqu’on  veut  diminuer  la  dureté  de  la  surface  d’un  acier, 
qu’on.le  destine,  par  exemple,  au  travail  du  burin,  on  le  chauffe, 
pendant  cinq  ou  six  heures,  à une  chaleur  blanche,  dans  de  la 
limaille  de  fer. 

Les  méthodes  de  fabrication  de  l’acier  de  cémentation  et  sur- 
tout de  l’acier  naturel  donnent  rarement  un  acier  homogène, 
tenace  et  élastique.  Lorsqu’on  ne  veut  pas,  ou  qu’on  ne  peut 
pas  le  ramener  par  la  fusion  à une  homogénéité  parfaite,  il  est 
nécessaire  de  le  corroyer  d’une  manière  analogue  à celle  qui  est 
employée  pour  le  fer.  Cet  acier  prend  dans  le  commerce  le  nom 
d’acte?'  corroyé. 


Acier  fondu.  — Cet  acier  est  le  plus  homogène  et  le  plus 
estimé.  On  l’obtient  en  fondant,  dans  des  creusets  brasqués,  de 
l’acier  de  cémentation  coupé  en  petites  barres  et  recouvert 
de  charbon.  Quand  l’acier  est  devenu  liquide,  on  le  coule  dans 
des  lingolières  en  fonte,  puis  on  le  martèle  et  on  l’étire  en 
barres.  11  est  très-dur;  il  peut  prendre  un  peau  poli,  et  pré- 
sente souvent  la  propriété  précieuse  de  se  tremper  par  la  seule 
action  de  l’air.  Nous  donnons  dans  la  figure  1 14  le  fourneau  qui 
sert  à fondre  l’acier  dans  des  creusets'd'argile  réfractaire. 


Acier  damassé.  — On  donne  ce  nom  à une  variété  d’acier 
qui  se  recouvre  d’une  espèce  de  moiré  lorsqu’on  le  traite  par 
ries  acides  étendus  i on  le  nomme  souvent  aci£v  Wootz  ou  acier 
indien.  • 


On  obtient  un  acier  propre  au  damassage  en  laissant  refroidir 
entement  de  1 acier  riche  en  carbone  ; il  se  forme  alors  dans 
la  masse  des  carbures  de  fer  en  proportion  définie  qui  peuvent 

(m'S  Bréanl)  Ct  aPParaitre  ensuite  par  l’action  des  acides 


• 0l  w ° ,,  Cnu  également  un  acier  damassé  comparable  à l’a- 
ciei  Wootz,  en  fondant  du  fer  de  bonne  qualité  avec  2 cen- 
icmes  de  noir  de  fumée  ou  de  coke.  Lorsqu’on  se  sert  de  ce 
ermer  charbon,  1 acier  contient  en  général  quelques  millièmes 
c aluminium;  on  a du  reste  signalé  la  présence  de  ce  métal 
dans  plusieurs  aciers  damassés  venant  de  l’Inde. 
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On  forme  également  des  aciers  damassés,  en  alliant  à l’acier 
ordinaire  du  chrome,  du  platine,  de  l’aluminium. 

On  a fabriqué  de  très-belles  lames  damassées  en  alliant  à de 
l’acier  de  petites  quantités  de  tungstène  ou  de  molybdène  ( le 
duc  de  Luynes) . La  méthode  la  plus  sûre  pour  obtenir  un  acier 
propre  au  damassage,  consiste  à fondre  dans  un  creuset  réfrac- 


taire 5 kilogrammes  de  fer  très-pur  avec  1/12  de  graphite,  1/32 
de  battilures  de  fer,  1/24  de  dolomie  servant  de  flux.  Pour  faire 
apparaître  le  damassage,  on  décape  l’acier  avec  du  sulfate  de 
fer  contenant  une  certaine  quantité  de  sulfate  d’alumine.  L’a- 
cier damassé  ainsi  préparé  paraît  être  beaucoup  plus  dur  que 
le  meilleur  acier  fondu  (M.  Anocoffj. 
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La  méthode  métallurgique  due  à M.  Bessemer  a pour  but 
d’obtenir  directement  de  l’acier  fondu  en  faisant  passer  un  cou- 
rant d’air  dans  la  /onte  liquide.  La  découverte  capitale  de 
M.  Bessemer  est  (Lavoir  reconnu  que  ce  courant  d'air  traver- 
sant une  masse  de  mute  liquide,  loin  de  le  refroidir  comme  on 
aurait  pu  le  croire,  l’échauffe,  au  contraire,  par  suite  de  la 
combustion  des  corps  plus  oxydables  que  le  fer  qui  se  trouvent 
dans  la  fonte. 

La  disparition  de  'ces  cofps  se  fait  successivement  et  dans  un 
ordre  qui  dépend  de  leur  oxydabilité  et  de  leur  affinité  pour  le 
fer. 

Ce  nouveau  procédé  d’affinage  n’exige  donc  aucune  consom- 
mation de  charbon  ; les  métalloïdes  contenus  dans  la  fonte  sont 
les  véritables  combustibles  qui,  en  s’oxydant,  produisent  la 
température  utile  à l’opération. 

Lorsqu’une  fonte  contient  les  éléments  de  l’acier,  et  en  outre 
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des  corps  nuisibles  que  le  courant  d’air  peut  enlever  sans  dé- 
truire l'aciération,  l’acier  Bessemer  est  obtenu  immédiatement, 
en  arrêtant  l’affinage  au  moment  où  les  corps  inutiles  ont  été 
oxydés. 

Mais,  dans  la  plupart  des  cas,  pour  produire  un  acier  pur 
et  surtout  d’une  qualité  déterminée,  on  a intérêt  à éliminer 
complètement  tous  les  métalloïdes  qui  existent  dans  la  fonte, 
à produire  du  fer  et  même  du  fer  azoté  ou  brûlé  ; on  reconsti- 
tue ensuite  l’acier  en  mélangeant  le  fer  fondu  avec  une  fonte 
aciéreuse. 

La  fabrication  de  l’acier  par  la  méthode  Bessemer  est  alors 
d’une  simplicité  q^œveilleuse  ; elle  revient  à introduire  dans 
du  fer  fondu,  et  ^piplétement  affiné,  des  quantités  variables 
de  matières  aciéreu^s  qui  se  trouvent  dans  une  fonte  convena- 
blement choisie. 

L’appareil  dans  lequel  se  fait  l’élaboration,  ^auquel  M.  Bes- 
semer adonné  le  nom  de  convertisseur  (ccmue^a^^msiste  en  une 
sorte  de  cubilot  mobile  autour  d’un  axe  hd^^ital  formé  de 
plaques  de  tûle  boulonnées  et  garni  intérieurement  de  terre 
réfractaire  (/?<?.  115). 


Fig.  lis. 


e fond  de  ce  cubilot  porte  une  plaque  de  fonte  trouée,  des- 
iw*?  • p.ls?er  Passer  les  tuyères  qui  y sont  vissées  par  leur 
paitie  intérieure,  et  qui  viennent  déboucher  au  fond  du  vase, 
en  restant  entourées  de  lut  réfractaire.  Au-dessous  des  tuyères 
trouve  un  cylindre  métallique,  fermé  par  une  plaque  de 
te  clavetee,  de  meme  dimension  que  celle  qui  supporte  les 
H1  es  : 1 air  y est  amené  par  un  tuyau  qui  permet  aux  tuyères 
conserver  leur  activité,  quelle  que  soit  la  position  de  l’ap- 

les  étincelles06  ^01^e  Une  ouver^ure  par  laquelle  s’échappent 

La  manœuvre  de  l’appareil  est  faite  au  moyen  d’engrenages 
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mus  à la  main,  ou  à l’aide  de  machines.  La  cornue  est  d’abord 
remplie  de  charbons  allumés,  dont  on  entretient  la  combustion 
très-active,  jusqu’à  ce  que  l’intérieur  de  la  cornue  ait  acquis 
une  température  très-élevée.  On  renverse  alors  l’appareil  pour 
le  débarrasser  du  charbon  qu’il  contient;  puis,  en  lui  donnant 
la  position  qui  est  indiquée  dans  la  figure  115,  où  son  axe  est 
horizontal,  on  y fait  arriver  la  fonte  par  une  conduite;  on  donne 
au  vent  toute  sa  force,  on  relève  l’appareil  dans  la  position  de 
l’axe  vertical  et  l’opération  commence. 

La  première  impression  de  l’air  sur  la  fonte  produit  un  grand 
nombre  d’étincelles  : au  bout  de  quelques  minutes,  on  voit  ap- 
paraître une  flamme  assez  courte,  rougeàtre^qui  va  sans  cesse 
en  croissant  et  en  s’éclaircissant  pendant  Mplurée  de  l’opéra- 
tion. Avec  quelque  habitude,  on  trouve  dams  cette  flamme  des 
indications  précieuses  pour  la  conduite  dMÉfcpération. 

On  peut,  comme  en  Suède,  arrêter  la  soïmlerie,  et  par  consé- 
quent l’oxydatiMfci  métal,  lorsque  la  fonte  est  arrivée  au  point 
de  transformation  pù  elle  est  convertie  en  acier. 

Mais,  en  général,  on  préfère  dépasser  ce  point,  et  on  continue 
le  courant  d’air  jusqu’à  ce  que  la  cessation  presque  subite  de 
la  flamme  brillante  et  volumineuse  indique  l’instant  où  la  fonte 
est  sur  le  point  de  se  transformer  en  fer.  On  ajoute  alors  au 
métal  une  quantité  déterminée  de  bonne  fonte  au  bois  manga- 
nésée,  ordinairement^.  L’appareil  est  relevé  pendant  un  in- 
stant ; le  métal  est  soumis  à l’action  d’un  courant  d’air  rapide 
qui  opère  le  mélange  de  la  fonte  et  du  fer,  puis  versé  dans  une 
grande  poche  en  fer.  Cette  poche,  enduite  d’argile  réfractaire, 
est  percée  d’une  ouverture  à la  partie  inférieure.  Cette  ouver- 
ture est  fermée  par  une  soupape  conique  en  terre  réfractaire 
pouvant  se  manœuvrer  facilement.  On  transporte,  au  moyen 
d’une  grue,  l’acier  en  fusion  au-dessus  des  moules  ; on  soulève 
la  soupape,  et  l’acier  fondu  s’écoule,  tout  à fait  exempt  de  sco- 
ries, en  un  jet  vertical,  tombant  directement  au  fond  des  moules 
sans  en  toucher  les  parois. 

Nos  fontes  françaises  non  phosphoreuses,  fabriquées  au  coke 
ou  au  charbon  de  bois,  donnent  des  aciers  excellents,  lorsqu’on 
les  traite  avec  intelligence  dans  le  nouvel  appareil. 

La  production  de  l’acier  fondu  en  grande  masse,  obtenu  avec 
des  fontes  au  coke  par  le  procédé  Bessemer,  est  une  véritable 
révolution  métallurgique  dont  nous  devons  faire  ressortir  ici 
toute  l’importance. 

M.  Fremy  a développé  les  avantages  du  nouveau  mode  d’a- 
ciération dans  le  rapport  qu’il  apubliéàla  suite  de  l’Exposition 
universelle  de  Londres  de  1802.  Nous  empruntons  à ce  travail 
les  considérations  suivantes. 

Les  aciers  fondus  sont  produits  par  des  méthodes  différentes, 
parmi  lesquelles  on  peut  citer  : 1°  la  fusion  de  l’acier  cémente  ; 
2°  l’aciération  au  creuset  de  fers  aciéreux,  par  un  mélange  de 
charbon  et  d’oxyde  de  manganèse  ; 3°  la  fusion  d’un  mélange 
de  fonte  et  de  fer  aciéreux  ; 4°  le  procédé  Bessemer. 

Les  trois  premières  méthodes  peuvent  donner  sans  aucun 
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doute  des  résultats  excellents,  mais  la  fusion  de  l’acier  n’a  en- 
core été  obtenue  d’une  manière  pratique  qu’au  creuset  conte- 
nant 20  kilogrammes  d’acier. 

Lorsqu'il  s’agit  de  couler  une  grosse  pièce  d’acier,  pesant  par 
exemple  10,000  kilogrammes,  on  comprend  toutes  les  difficultés 
que  présente  le  maniement  de  500  creusets  chauffés  dans  125 
fours  qui  doivent  donner  au  même  moment  l’acier  convenable- 
ment fondu. 

En  outre,  la  préparation  de  l’acier  fondu  par  les  méthodes 
anciennes  exige  toujours  l’emploi  de  fei’s  spéciaux,  aciéreux, 
d’un  prix  très-élevé,  et  une  consommation  de  combustible  con- 
sidérable qui,  en  partant  du  minerai,  représente  en  poids  six  à 
sept  fois  celui  de  l’acier  produit. 

La  méthode  Bessemer  présente  les  avantages  suivants  : 

1°  L’acier  Bessemer,  convenablement  préparé,  offre  toutes  les 
qualités  que  l’industrie,  la  guerre  et  la  marine  peuvent  deman- 
der à l'acier  fondu  en  grande  masse  ; il  est  homogène,  plus  dur 
et  plus  résistant  que  le  fer;  comme  il  résulte  du  mélange  du  fer 
fondu  avec  une  fonte  aciéreuse,  il  peut  être  produit  avec  tous 
les  degrés  de  dureté  qu’exigent  les  applications,  en  modifiant 
les  proportions  de  fer  et  de  fonte. 

2°  L’acier  Bessemer  qui  se  produit  à une  température  très- 
élevée,  qui  est  celle  de  la  fusion  du  fer,  est  très-fluide  au  mo- 
ment de  sa  formation  ; il  ne  contient  dans  sa  masse  qu’un  petit 
nombre  de  bulles  ; on  peut  donc  le  couler  rapidement  dès  qu’il 
sort  de  1 appareil  et  donner  ainsi  à l’acier  une  première  forme 
qui  est  achevée  ensuite,  presque  sans  déchet,  par  le  martelage 
ou  le  laminage. 

3°  L aciération  Bessemer  est  une  des  opérations  les  plus  sim- 
ples de  la  métallurgie  ; elle  se  fait  en  quelques  minutes  et  peut 
être  confiée  a des  ouvriers  même  peu  habiles  ; elle  présente  la 
régularité  d une  réaction  chimique  et  ne  dépend  plus  des  tours 
de  main  ou  de  l’adresse  de  l’ouvrier  ; elle  remplace  toutes  les 
operations  si  longues  de  l’aciération,  qui  sont  l’affinage  pour  fer, 
la  cementation  et  la  fusion  au  creuset. 

. aPPare^s  Bessemer  donnent,  suivant  leur  capacité  de 

,000  a 3,000  et  10,000  kilogrammes  d’acier,  et  permettent  d?ob- 
1a!?!.1’  en  combinant  plusieurs  de  ces  appareils  et  en  réunissant 
leui  production,  des  masses  énormes  d’acier  fondu.  Un  atelier 
DiefnpI?®1r’7cr°nlenaiî,t  CI?UX  aPPareils  de  3,000  kilogrammes,  rem- 
fc  - ,d  a Binage,  9 fours  à puddler  travaillant  pen- 

“ Prefau^  tn!!^?1'^’ 6 300  cre?sets  Poul' la  fusio'a  de  l’acier, 
sulfurent  nn  eb,  ^on  es  au  coke  non  phosphoreuses  et  peu 
C’est  ■ |!lfnren  û.!re  employées  dans  l’aciération  Bessemer. 
eu  très-sérfpnco  .î*u  nouveau  procédé  qui  doit  être  pris 

nas  do  minom  considération  par  tous  les  pays  qui  ne  possèdent 
l a rniv  nrn  aiSr  aC1(?1,  et  chez  lesquels  le  combustible  est  rare, 
en  v Mn  amation  du  combustible  dans  le  procédé  Bessemer 
les!  d éprenant  le  chaull'age  des  appareils,  n’atteint  pas 
..  poids  de  1 acier  obtenu  ; tandis  que,  dans  l’ancienne 
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méthode,  le  poids  du  combustible  employé  est  six  à sept  fois 
jplus  lort  que  celui  de  l’acier  produit. 


(*)  ANALYSE  DES  FONTES  ET  DES  ACIERS. 

Les  fontes  et  les  aciers  peuvent  contenir,  outre  le  fer  et  le 
carbone,  des  proportions  variables  de  silicium,  d’aluminium,  de 
manganèse,  de  phosphore  et  de  soufre. 

Dosage  du  silicium. 

On  dissout  la  fonte  ou  l’acier  dans  l’eau  régale  ; on  évapore 
la  liqueur  à sec  ; le  résidu  est  mêlé  avec  trois  ou  quatre  fois  son 
poids  de  carbonate  de  soude,  on  le  chauffe  au  rouge  dans  un 
creuset  de  platine,  on  le  redissout  dans  l’acide  chlorhydrique,  et 
on  évapore  de  nouveau  à sec  ; la  silice  devient  insoluble  ; on  la 
lave  avec  de  l’eau  acidulée  par  l’acide  chlorhydrique  et  on  la 
pèse  ; le  poids  du  silicium  est  déduit  de  la  quantité  de  silice 
qu’on  détermine  de  cette  manière. 

Dosage  du  carbone. 

On  ne  peut  déterminer  la  proportion  du  carbone  d’une  fonte 
en  la  traitant  par  un  acide  et  pesant  le  résidu  ; en  effet,  on  sait 
qu’une  grande  partie  du  carbone,  et  souvent  même  la  totalité, 
se  dégage  il  l’état  de  carbure  d’hydrogène. 

On  analyse  la  fonte  en  la  brûlant  avec  du  chromate  de  plomb 
dans  un  appareil  à analyse  organique  ; on  introduit  à l’extrémité 
du  tube  à combustion  du  chlorate  de  potasse  qui,  en  dégageant 
de  l’oxygène,  complète  la  combustion  de  la  fonte  et  chasse  l'acide 
carbonique  qui  reste  dans  le  tube  : la  fonfe  est  transformée  en 
oxyde  de  fer  et  en  acide  carbonique  ; cet  acide  se  dissout  dans 
l’appareil  de  Licbig  qui  contient  de  la  potasse  ; on  détermine 
ainsi  son  poids,  et  par  conséquent  celui  dû  carbone.  Le  soufre, 
s’il  en  existe  dans  la  fonte,  reste  à l’état  de  sulfate  de  plomb 
dans  le  tube  à combustion  ; on  le  dose  dans  une  autre  expé- 
rience (M.  Régnault). 


Dosage  du  phosphore. 

Pour  déterminer  la  quantité  de  phosphore  contenue  dans  une 
fonfe,  on  dissout  la  fonte  dans  l’eau  régale;  on  sépare  la  silice 
par  une  évaporation  à sec  et  par  des  lavages  avec  de  l’eau  aci- 
dulée ; on  verse  dans  la  liqueur  un  carbonate  alcalin  ; l’acide 
phosphorique  se  précipite  alors  à l’état  de  phosphate  de  fer  ba- 
sique, mélangé  à de  l’oxyde  de  fer. 

Le  précipité  est  traité  par  un  excès  de  potasse  au  creuset 
d’argent,  et  transformé  en  phosphate  de  potasse  qu’on  sépare  de 
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l’o-wde  de  fer  au  moyen  de  l’eau;  la  liqueur  sursaturée  pai  un 
acide  est  mêlée  avec  un  excès  de  chlorure  de  calcium  et  Préci- 
pitée par  l’ammoniaque  qui  forme  du  phosphate  de  chaux  dont 

la  composition  est  connue.  . , 

On  peut  encore  ajouter  dans  le  phosphate  de  potasse  une 
Quantité  de  sel  de  fer  au  maximum,  contenant  une  proportion 
d'oxyde  de  fer  connue,  et  verser  ensuite  de  1 ammoniaque.  Ou 
obtient  ainsi  un  mélange  de  phosphate  de  fer  et  de  peroxyde 
de  fer  dont  on  détermine  le  poids  ; on  en  retranche  la  quantité 
connue  de  peroxyde  de  fer  provenant  du  sel  de  fer  ajoute,  la 
différence' donne  l’acide  phosphorique,  et  par  conséquent  la  pro- 
portion de  phosphore  contenue  dans  la  fonte. 

Enfin  le  phosphate  de  potasse,  neutralisé  par  un  acide,  poui- 
rait  être  précipité  par  un  sel  de  plomb  ; le  phosphate  serait 
dosé  alors  à l’état  de  phosphate  de  plomb. 


Dosage  du  soufre. 

On  dose  le  soufre  d’une  fonte  en  dissolvant  la  fonte  dans  l’eau 
régale,  en  évaporant  la  liqueur  à sec,  reprenant  le  résidu  par 
l’eau  acidulée,  et  précipitant  le  fer  par  la  potasse.  La  liqueur 
est  ensuite  rendue  acide  par  un  excès  d’acide  azotique,  et  préci- 
pitée par  l’azotate  de  baryte  ; il  se  forme  du  sulfate  de  baryte, 
d’où  l’on  déduit  la  quantité  de  soufre. 


(*)  ESSAI  d’un-  MINERAI  DE  PER. 

Cet  essai  a pour  but  de  déterminer  la  richesse  du  minerai, 
la  qualité  de  la  fonte  qu’il  peut  donner,  et  ensuite  la  nature  de 
sa  gangue,  afin  de  connaître  la  proportion  de  castine  ou  d’erbue' 
qu’il  faut  ajouter  pour  faire  entrer  le  minerai  en  fusion.  Cette 
analyse  se  fait  ordinairement  par  la  voie  sèche  ; ce  mode  d’essai 
présente  l’avantage  de  réaliser,  en  petit,  l’opération  qui  se  pra- 
tique en  grand  dans  le  haut  fourneau. 

On  introduit  dans  un  creuset  brasqué  de  19  à 20  grammes  de 
minerai  réduit  en  poudre  et  mélangé  avec  le  fondant.  On  le 
soumet  à la  température  d’un  feu  de  forge  pendant  deux  heures. 
Quand  le  creuset  est  refroidi,  on  en  retire  le  culot,  qui  se  com- 
pose de  scorie  et  de  fonte  ; on  en  détermine  le  poids  ; on  sépare 
ensuite  facilement  la  fonte  que  l’on  pèse  ; la  scorie  est  dosée 
par  différence. 

Analyse  d’un  minerai  de  fer  par  le  permanganate  de  potasse. 

Ce  mode  d’analyse  s’applique  aux  minerais  et  aux  alliages 
de  fer  ; il  est  d’une  exécution  facile  et  comporte  plus  d’exacti- 
tude que  l’essai  dans  un  creuset  brasqué  ; on  peut  également 
i 1 employer  pour  l’analyse  des  mélanges  ou  des  combinaisons  de 
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protoxyde  et  de  sesqui-oxyde  de  fer,  tels  que  les  battitures,  les 
laitiers,  etc.,  etc.  11  est  fondé  sur  l’action  des  sels  de  protoxyde 
de  fer  sur  le  permanganate  de  potasse. 

Lorsqu’on  verse,  dans  une  dissolution  acide  et  très-étendue 
d’un  sel  de  fer  au  maximum,  une  dissolution  de  permanganate 
de  potasse,  le  fer  se  peroxyde  sur-le-champ,  en  empruntant  de 
l’oxygène  au  permanganate  qu’il  décolore.  Tant  qu'il  reste  du 
fer  au  minimum,  le  permanganate  se  décompose  à mesure  qu’on 
le  verse,  et  la  liqueur  prend  une  teinte  jaune  pâle  très-faible, 
due  au  sel  de  sesqui-oxyde  de  fer  ; mais  quand  tout  le  fer  s’est 
peroxydé,  une  seule  goutte  de  permanganate  suffit  pour  com- 
muniquer à la  liqueur  une  couleur  rose  très-nette  et  facile  à re- 
connaître. Ce  changement  de  teinte  indique  que  l’opération  est 
terminée.  La  formule  suivante  rend  compte  de  l’action  du  per- 
manganate de  potasse  sur  un  sel  de  protoxyde  de  fer  dont  l’a- 
cide est  représenté  par  A : 

Mn207,K0  + 1 0(A,FeO)  + A8  = (A,MnO)8  + (3A,Feî08)8  + A, KO. 

(M.  Margueritte.) 


Nouvelle  théorie  de  l’aciération. 

R1.  Fremy  a publié  dans  ces  dernières  années  une  nouvelle 
théorie  de  l’aciération  qui  peut  être  résumée  de  la  manière 
suivante  : 

Au  lieu  de  considérer  l’acier  comme  un  carbure  de  fer  conte- 
nant quelques  millièmes  de  carbone,  il  faut  d’abord  admettre 
l’existence  d’une  famille  d’aciers  fournis  par  la  combinaison  de 
plusieurs  corps  simples  avec  le  fer  : on  arrive  alors  à la  défini- 
tion suivante  de  l’acier  : 

Un  acier  est  la  première  modification  que  le  fer  peut  éprouver  lors- 
qu’il se  combine  seulement  à quelques  millièmes  d’un  corps  simple. 

Il  paraît  impossible  de  donner  à l’acier  une  autre  définition  et 
de  chercher  à le  caractériser  par  quelques-unes  de  ses  proprie- 
tes  physiques,  telles  que  1 action  de  la  trempe,  la  fusibilité, 
l’élasticité  ou  la  nature  du  grain  ; car  tous  ces  caractères  varient 
avec  la  nature  du  corps  simple  qui  a produit  l’acier. 

Ainsi,  on  fabrique  aujourd’hui  des  quantités  considérables 
d’aciers  fondus  présentant  le  grain,  la  fusibilité,  la  ténacité  du 
meilleur  acier  et  qui  n’éprouvent  aucun  durcissement  par  la 
trempe. 

Cette  théorie  est  applicable  à la  fonte.  _ . 

Au  lieu  d’envisager  la  fonte  comme  une  combinaison  definie 
de  fer  et  de  carbone,  il  faut  admettre  l’existence  d’une  famille 
de  fontes  formées  par  la  combinaison  de  plusieurs  corps  simples 
avec  le  fer  : on  définit  alors  la  fonte  de  la  manière  suivante  : 

Une  fonte  est  la  seconde  modification  que  le  fer  éprouve  lorsqu  u 
s’unit  à une  quantité  de  corps  simples  plus  forte  que  celle  qui  existe 
dans  l’acier  : celle  modification  précède  la  combinaison  définie , eue 
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est  en  général  caractérisée  par  une  fusibilité  du  composé , qui  est  plus 
grande  que  celle  de  l’acier  correspondant. 

Tous  ces  états  aciéreux  et  fonteux  ne  sont  pas  particuliers  au 
fer  : d'autres  métaux  peuvent,  comme  le  fer,  éprouver  par  l’ac- 
tion des  différents  corps  simples  des  modifications  comparables 
à celles  qui  viennent  d’être  examinées. 

Les  études  sur  l’aciération  ne  sont  donc  pas  seulement  inté- 
ressantes par  les  grandes  questions  industrielles  qu’elles  soulè- 
vent, mais  aussi  par  les  considérations  théoriques  qui  s’y  ratta- 
chent. On  voit  en  effet  que  les  fontes  et  les  aciers  constituent 
une  classe  nombreuse  de  composés  produits  par  des  quantités  de 
corps  qui  paraissent  souvent  négligeables  dans  les  réactions  chi- 
miques, et  que  l’aciération  appartient  à un  ordre  de  phéno- 
mènes fort  remarquables  qui  précèdent  les  combinaisons  définies 
(Fremy). 

Il  est  possible  de  cémenter  rapidement  le  fer  en  le  chauffant 
au  rouge  dans  un  courant  de  cyanogène  ou  plus  généralement 
d'un  gaz  carburé  indécomposable  par  la  chaleur  à la  tempéra- 
ture de  l’expérience,  mais  décomposable  par  le  fer  par  suite  de 
l'affinité  de  ce  métal  pour  le  carbone.  Dans  ce  cas,  les  deux 
corps  se  combinent  immédiatement  et,  de  la  surface  du  fer,  le 
carbone  passe  peu  à peu  dans  la  profondeur.  Il  se  produit  né- 
cessairement des  cyanures  dans  les  caisses  de  cémentation,  puis- 
que les  alcalis  du  bois  ou  de  la  cendre  se  trouvent  en  présence 
du  charbon  et  de  l’azote  contenu  dans  le  carbone  ou  dans  les  gaz 
de  la-caisse.  Ces  vapeursdecyanuresdoivenlagirsur  le  fer  comme 
le  cyanogène,  et  la  cémentation  doit  marcher  d’autant  mieux 
qu  ils  ont  plus  de  facilité  a se  former.  Aussi,  en  ajoutant  au 
charbon  du  carbonate  de  baryte,  matière  facile  à transformer 
eu  cyanure,  obtient-on  une  prompte  cémentation,  (M.  Caron). 


CHROME.  Cr. 


Equiv.  = 328,50  ou  26,28. 

Le  chrome  a été  découvert  en  1797,  par  Yauquelin,  dans  le 
plomb  rouge  de  Sibérie  (chromate  de  plomb). 

e métal  peut  être  obtenu  en  réduisant  le  sesqui-oxyde  de 
tiniTw^r!  Ie  charbon  à une  température  blanche,  ou  en  trai- 
uromiétésqTfS?rU,re  d®  chron?e  Par  Je  potassium.  11  jouit  de 
F’aufrp  dp  ees  se^on.(lu  *1  a.  èj-C  préparé  par  l’une  ou 

le  chrome  m-én .^!10<^es  j mais  ees  différences  tiennent  à ce  que 

tal  réduit  nnr^oVCvfV<LC  0 Potas$,um  est  pur,  tandis  que  ce  mé- 
tal îéduit  pai  le  charbon  est  toujours  carburé. 

en  niesVe^n  rPt^r 1 * ^ 1 a'de  du  charbon  se  présente  en  culot  ou 

Doreuses  " Sgi»  h nées,  d un  blanc  grisâtre,  qui  sont  toujours 
poieuses,  car  le  chrome  esi  Ld  ,i„  e ,,  ... 


risse?  r m il  clll'°die  est  infusible  au  feu  de  forge.  Il  est 

densité  7.erfe  et  peut  acquérir  un  beau  poli.  Sa 

ordi  • ^galeà  6,00  ; il  n’est  pas  magnétique  à la  température 
oi  dinaire,  mats  à-  18"  ou  - 20»,  il  agit  d'une  manière  sensible 
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SESQUI-OXYDE  DE  CHROME  ANHYDRE. 


sur  l’aiguille  aimantée.  Il  ne  décompose  pas  l’eau.  Il  ne  s’oxyde 
pas  à l’air  à la  température  ordinaire,  mais,  au  rouge  sombre,  il 
absorbe  l’oxygène  et  se  transforme  en  sesqui-oxyde.  Les  acides 
concentrés  ne  l’attaquent  qu’à  la  longue  avec  une  grande  diffi- 
culté ; les  alcalis,  au  contraire,  en  déterminent  l’oxydation, 
surtout  sous  l’influence  des  chlorates  et  des  azotates  ; il  se  forme 
alors  des  chromâtes  alcalins. 

Le  chrome  préparé  en  décomposant  le  chlorure  de  chrome 
par  le  potassium  et  lavant  avec  de  l’eau  froide  le  produit  de 
cette  réaction,  est  beaucoup  plus  altérable  que  le  métal  obtenu 
au  moyen  du  charbon,  lise  présente  sous  l’aspect  d’une  poudre 
grise  amorphe,  qui  s’enflamme  à l’air  par  une  légère  élévation 
de  température,  et  brûle  avec  un  vif  éclat.  11  se  dissout  avec  fa- 
cilité dans  les  acides  chlorhydrique  et  azotique,  et  dans  l’acide 
sulfurique  faible. 

On  peut  obtenir  le  chrome  pur  et  cristallisé  en  faisant  arriver 
au  rouge,  sous  l’influence  de  l’hydrogène,  de  la  vapeur  de  so- 
dium sur  le  sesqui- chlorure  de  chrome  (Fremy). 

Le  chrome  est  sans  usages,  mais  il  forme  des  combinaisons 
importantes  dont  quelques-unes  sont  employées  dans  les  arts. 


COMBINAISONS  DU  CHROME  AVEC  L’OXYGÈNE 


La  série  d’oxydations  du  chrome  peut  être  comparée  à celle  du 
manganèse  et  à celle  du  fer  : elle  comprend  les  composés  sui- 
vants : 


Protoxyde  de  chrome 

Oxyde  salin 

Sesqui-oxyde  de  chrome 

Bi-oxyde  de  chrome 

Acide  chromique 

Acide  perchromique 


CrO,  découvert  par  M.  Pcligot  ; 

Cr-XiS  id.; 

Cl-203  ; 

CrO2; 

C.r03  ; 

Cr*07,  découvert  par  M.  Barreswill. 


Nous  ne  parlerons  que  du  sesqui-oxyde  de  chrome  et  de  1 a- 
cide  chromique. 


SESQUI-OXYDE  DE  CDIIOME  ANHYDRE.  CrS03. 

Fquiv.  = 957  ou  7G,o6. 

Ce  corps  est  d’un  beau  vert  foncé,  insoluble  dans  1 eau  et  dans 
les  alcalis  ; il  se  dissout  dans  les  acides  lorsqu'il  n'a  pas  été  cal- 
ciné ; mais  si  on  le  porte  au  rouge  naissant,  il  présente  un  phé- 
nomène d’incandescence  remarquable,  et  n’est  plus  attaqué  que 
très -difficilement  par  les  acides. 

Le  sesqui-oxyde  de  chrome  chaude  au  .rouge  vif  perd  une  pal- 
lie de  son  oxygène  ; lorsqu’on  le  maintient  au  rouge  sombre,  u 
absorbe  au  contraire  de  l’oxygène  et  se  transforme  en  bi-oxyde 
de  chrome  Crû5  (M.  Krüger;. 
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SESQUI-OXYDE  DE  CHROME  ANHYDRE. 

Cet  oxyde  est  irréductible  par  l’hydrogène,  et  n’est  décomposé 
par  le  charbon  qu'à  une  température  très-élevée. 

Le  soufre  est  sans  action  sur  cet  oxyde  ; mais  les  vapeurs  de 
sulfure  de  carbone  le  font  passer  à l’état  de  sulfure  de  chrome. 

Les  verres  et  le  borax  le  dissolvent  sous  l’influence  de  la  cha- 
leur, et  se  colorent  en  vert. 

Les  alcalis  chauffés  au  contact  de  l'air  avec  l’oxvde  de  chrome 
forment  des  chromâtes. 

Le  sesqui-oxyde  de  chrome  anhydre  peut  être  obtenu  par  les 
méthodes  suivantes  : 

1°  En  calcinant  dans  un  creuset  de  platine  le  chromale  de 
protoxyde  de  mercure,  il  se  dégage  du  mercure  et  de  l’oxygène, 
et  l’oxyde  de  chrome  reste  sous  la  forme  d’une  poudre  d’un 
beau  vert  : 2(Cr03,Hg20)==Crs03-|-0s--|-4Hg; 

2°  En  calcinant  l’hydrate  de  sesqui-oxyde  de  chrome  ; 

3°  En  chauffant  du  bichromate  de  potasse  avec  son  poids  de 
soufre  ; il  se  forme  dans  cette  réaction  de  l’oxyde  de  chrome  et 
du  sulfate  de  potasse  : 2Crû3.KO  + S = Crs03  S03,K0  ; on  enlève 
le  sulfate  de  potasse  au  moyen  de  l’eau  (M.  Lassaigne)  ; 

4°  En  chauffant  au  rouge  un  mélange  de  1 partie  de  bichro- 
mate de  potasse,  1 3/2  partie  sel  ammoniac,  1 partie  carbo- 
nate de  potasse 


K0,2Cr03  -f  KO, CO2  + (AzH,3HCl)2  = 2KC1  -f  Cr208  -f  5H0  + C02AzH3  + Az. 


il  se  forme  dru  carbonate  d’ammoniaque  et  de  l’eau  qui  se  dé- 
gagent en  vapeur,  et  l’on  obtient  pour  résidu  de  l’oxyde  de 
chrome  et  du  chlorure  de  potassium;  on  sépare  ce  dernier  par 
des  lavages  à l’eau  chaudô. 

b°  En  calcinant  du  chromate  de  potasse  dans  un  creuset  bras- 
qué  : il  se  forme  du  sesqui-oxyde  de  chrome  et  du  carbonate  de 
potasse  qu’on  enlève  par  des  lavages  ; 

0°  En  chauffant  au  blanc  du  bichromate  de  potasse  : ce  sel  se 
ti  an  s forme  en  oxyde  de  chrome  cristallin  et  en  chromate  de  po- 
tasse neutre  que  l’on  dissout  dans  l’eau  : 


2(2Cr03,K0)  = Ci-508  + 4(Crf)3,KO)  + O8. 

7°  On  produit  de  l’oxyde  de  chrome  cristallisé  en  belles  pail- 
lettes vertes  et  quelquefois  en  cristaux  très  durs,  en  soumettant, 
sous  1 influence  d’une  chaleur  rouge,  le  chromate  neutre  de 
^sseJl  ; action  du  chlore  : il  se  forme  du  chlorure  de  pofas- 
s um  m oc  1 oxyde  de  chrome  cristallisé,  et  il  se  dégage  de 
scy?!in®  ’ 4-2C1» e=  2-CIK -f  CrB03 -4-ÛK  (Eremy)8 

t..,  , Peu!:  obtenir  de  1 oxyde  de  chrome  en  cristaux  durs  et 

tanls  en  taisant  passer  dans  un  tube  de  porcelaine  chauffé  au 
îouge  des  vapeurs  d acide  chlorochrofnique  : 2Cr02Cl  = Cr2034- 
n-  , , 13  obtient  ainsi  des  cristaux  d'un  vert  noirâtre,  qui  pré* 
^ lorme  octaédrique,  comme  l’alumine  et  l’oxyde  de  fer 
attisés,  avec  lesquels  le  sesqui-oxyde  de  chrome  est  isomor- 
P • es  cristaux  sont  aussi  durs  que  le  corindon,  ils  rayent 


HYDRATES  DE  SESQUI-OXYDE  DE  CHROME. 


le  verre  comme  le  diamant.  Leur  densité  est  égale  à 5,21 
(M.  Wœhler).  * 


ALUN  DE  CHROME  A BASE  DE  POTASSE. 

(K0,S03),(Cr203,3S03),2iH0. 

Cet  alun  est  le  principal  sel  de  sesqui-oxyde  de  chrome.  Il  se 
présente  en  beaux  cristaux  octaédriques  d'un  rouge  pourpre 
foncé,  qui,^  vus  par  transmission,  sont  d’un  rouge  rubis.  Ces 
cristaux  mûris  dans  leur  eau-mère  acquièrent  un  volume  con- 
sidérable. 

La  dissolution  de  ce  sel  est  d’un  bleu  violet  • à une  tempéra- 
ture de  70  à 80°,  elle  devient  rapidement  verte,  et  elle  est  alors 
incapable  de  cristalliser. 

Pour  préparer  l’alun  de  chrome,  on  dissout  à une  douce  cha- 
leur 150  grammes  de  bichromate  de  potasse  dans  un  peu  moins 
d’un  litre  d’eau,  et  250  grammes  d’acide  sulfurique;  on  laisse 
refroidir  ; puis  on  ajoute  peu  à peu  au  mélange  60  grammes 
d’alcool,  on  laisse  refroidir  lentement,  et  au  bout  de  vingt-qua- 
tre heures  on  trouve  au  fond  du  vase  140  à 160  grammes  d’alun 
de  chrome  en  cristaux  octaédriques. 

Cet  alun  est  employé  depuis  plusieurs  années  en  teinture. 


HYDRATES  DE  SESQUI-OXYDE  DE  CUROMFÏ 

1°  Oxyde  mètachromique.  — Quand  on  précipite  à froid  un 
sel  de  chrome  violet  par  l’ammoniaque,  on  obtient  un  hydrate 
dont  la  composition,  après  dessiccation  dans  le  vide,  est  repré- 
sentée par  la  formule  Cr203,9II0.  Cet  hydrate  est  soluble  dans 
l’acide  acétique,  dans  l’ammoniaque  et  la  potasse  étendue. 

Les  influences  les  plus  faibles,  telles  que  l’action  de  l’eau  bouil- 
lante ou  l’action  prolongée  de  l’eau  froide,  le  contact  des  disso-  ' 
lulions  salines  concentrées,  une  dessiccation  prolongée  dans  le 
vide  ou  à l’air  libre,  un  frottement  de  quelques  instants,  suffi- 
sent pour  rendre  l’oxyde  mètachromique  insoluble  dans  les 
réactifs  précédents  et  le  changer  en  oxyde  hydraté  ordinaire. 

La  transformation  des  sels  de  chrome  violets  en  sels  verts,  par 
l’action  de  la  chaleur,  doit  être  attribuée  au  changement  molé- 
culaire que  subit  l’oxyde  mètachromique,  qu’on  peut  regarder 
comme  formant  la  base  des  sels  violets. 

Soumis  à la  double  influence  d’un  sel  ammoniacal  et  de  l’am- 
moniaque libre,  l’oxyde  mètachromique  se  dissout  en  produi- 
sant des  composés  d’un  beau  rose  violet.  Avec  le  chlorhydrate 
d’ammoniaque,  on  obtient  un  composé  dans  lequel  la  présence 
do  l’acide  chlorhydrique  et  celle  de  l’oxyde  de  chrome  sont  com- 
plètement dissimulées. 

Quand  on  abandonne  au  contact  de  l’air  la  dissolution  de  ce 
composé,  elle  laisse  déposer  une  matière  violette  insoluble  qui 
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donne  par  l’action  des  acides  une  nouvelle  série  de  sels  ayant 
pour  base  un  oxyde  de  chrome  ammoniacal  Cr203,4AzH3  (sels 
roséo-chromiques).  Cette  base  exige,  comme  J’oxyde  de  chrome, 
3 équivalents  d’acide  pour  former  des  sels  neutres  (Fremy). 

2°  Oxyde  hydraté  ordinaire.  — C’est  le  précipité  gris  bleuâtre 
qu’on  obtient  en  traitant  un  sel  de  chrome  par  la  potasse  ou 
mieux  par  l’ammoniaque  et  desséchant  le  produit  pendant  long- 
temps à l’air  libre  ou  dans  une  étuve  à 100°. 

L’oxyde  de  chrome  hydraté  est  entièrement  soluble  dans  la 
potasse  et  la  soude,  et  forme  une  liqueur  d’un  beau  vert  ; cette 
dissolution  se  décompose  même  spontanément,  et  laisse  préci- 
piter un  oxyde  hydraté  d’un  vert  d’herbe,  qui  est  complètement 
insoluble  dans  la  potasse  et  la  soude  (Fremy). 

3°  Oxyde  bi- hydraté  Cr203,2H0.  — Cet  oxyde  est  d’un  beau  vert, 
il  est  connu  sous  le  nom  de  vert-émeraude , ou  vert  Guigne t ; on 
le  fabrique  en  grand,  depuis  quelques  années,  pour  les  besoins 
de  l’impression  des  tissus  et  des  papiers  peints. 

On  le  prépare  en  chauffant  au  rouge  sombre  un  mélange  de 
3 parties  d’acide  borique  cristallisé  et  de  1 partie  de  bichromate 
de  potasse,  avec  une  quantité  d’eau  suffisante  pour  former  une 
bouillie  épaisse.  La  masse  se  boursoufle  en  dégageant  de 
l’oxygène;  on  l’épuise  par  l’eau,  qui  dissout  du  borate  de  po- 
tasse et  laisse  pour  résidu  l’oxyde  de  chrome  bi-hydraté. 

Cet  hydrate  retient  ordinairement  des  traces  d’acide  borique. 
Bien  qu'il  ait  pris  naissance  à la  température  rouge,  il  se  dé- 
compose à 300°  et  noircit  en  dégageant  de  l’eau.  11  est  très-  sta- 
ble, résiste  à l’action  de  la  potasse  en  fusion  et  ne  se  dissout  que 
dans  les  acides  bouillants  (M.  Guignet). 


ACIDE  CHROMIQÜF.  Cl’O3. 

Équiv.  = 628,50  ou  50,28. 


L acide  chromique  est  noir  lorsqu’on  le  chauffe,  et  rouge  foncé 
apres  le  refroidissement  ; il  est  sans  odeur,  sa  saveur  est  styptique 
et  désagréable  ; il  teint  la  peau  en  jaune.Cet  acide  peut  cristalliser 
enoctaèdresoblongs  qui  sont  hydratés.  11  se  décompose  par  la  cha- 
leur en  sesqui-oxyde  de  chrome  et  en  oxygène:  2Cr03= Cr203-f03; 
cette  décomposition  est  souvent  accompagnée  d’un  vif  dégage- 
ment de  lumière. 


L acide  chromique  est  très-soluble  dans  l’eau  et  même  déli- 
quescent; sa  dissolution  est  d’un  jaune  rougeâtre  : il  est  égale- 
ment soluble  dans  1 alcool  hydraté  ; cette  dissolution  se  décom- 
pose  pai  1 action  de  la  chaleur  ou  de  la  lumière. 

L alcool  anhydre  réagit  vivement  sur  l’acide  chromique,  en 
e transformant  en  sesqui-oxyde  de  chrome.  Lorsqu’on  jette 
quelques  gouttes  de  ce  liquide  sur  des  cristaux  d’acide  chromi- 
que, I alcool  s enflamme  subitement. 

L acide  chromique  agit  comme  un  oxydant  énergique. 

Lne  dissolution  aqueuse  de  cet  acide,  exposée  au  soleil,  se  dé- 


260 


CHROMATES. 


compose  lentement,  dégage  de  l'oxygène,  et  laisse  déposer  du 
chromate  de  sesqui-oxyde  de  'chrome  : .3.0r-0s  = 
iL’acide  sulfurique  décompose  l’acide  chromique  sous  l’in- 
fluence delà  chaleur,  en  dégage  de  l’oxygène  et  le  transforme  en 
sulfate  desesqui-oxyde  de  chrome  :3SO3-4-2Cr03^3SO3,Cr'I 2O3-(-O3. 
Aussi  peut- on  préparer  de  l’oxygène  en  faisant  chauffer  le  bi- 
chromate de  potasse  avec  de  l’acide  sulfurique  qui  élimine  d’a- 
bord l’acide  chromique  et  . le  décompose  ensuite.  Ondoitprendre 
pour  cette  préparation  o parties  de  bichromate  de  potasse  et  4 
parties  d’acide  sulfurique  concentré. 

L’acide  chromique  est  transformé  par  l’acide  sulfureux  en  sul- 
fate desesqui-oxyde  de  chrome:  2Cr03  -f  3S02  = 3SG3,Cia03. 

L’acide  sulfhydrique  décompose  aussi  l’acide  chromique, donne 
naissance  à de  l’eau,  à du  sesqui-oxyde  de  chrome  et  à un  dépôt 
de  soufre  : 2Cr03 -f  3SH  = 3HO  + 3S  + Crs03. 

L’acide  chlorhydrique  transforme,  par  l'ébullition,  l’acide 
chromique  en  sesquichlorure  de  chrome,  et  dégage  du  chlore: 

2Cr03  + scia  = 6HO  + Cr*Cl»  + Cl». 

Préparation.  — On  fait  une  dissolution  saturée  de  bichro- 
mate de  potasse  et  on  mêle  peu  à peu  à cette  dissolution  une 
fois  et  demie  son  volume  d’acide  sulfurique  concentré  et  exempt 
de  plomb.  L’acide  sulfurique  forme,  avec  la  potasse  du  chro- 
mate, un  sel  acide  qui  reste  en  dissolution,  tandis  que  l’acide 
chromique  se  dépose  par  le  refroidissement  du  mélange  en 
longues  aiguilles  rouges.  Après  la  décantation  de  la  liqueur 
acide,  on  enlève  les  cristaux  avec  un  couteau  deplaliue,  ou  une 
lame  de  verre,  on  les  laisse  égoutter,  et  on  les  porte  sur  une 
plaque  de  porcelaine  dégourdie  ou  sur  une  brique,  afin  de  les 
dessécher.  Ces  cristaux  retiennent  ordinairement  1 à 2 centiè- 
mes d’acide  sulfurique;  on  peut  les  purifier  en  les  faisant  dis- 
soudre dans  l’eau,  et  en  précipitant  la  liqueur  par  une  petite 
quantité  de  bichromate  de  baryte;  il  se  produit  du  sulfate  de 
baryte  insoluble  et  de  l’acide  chromique  ; la  dissolution  donne, 
par  l’évaporation  dans  le  vide,  des  cristaux  d’acide  chromique 
pur  (M.  Lrilzsche). 


CHROMATES. 

I es  chromâtes  dont  les  bases  ne  sont  pas  énergiques  se  dé- 
composent par  la  chaleur;  l’acide  chromique  perd  la  moitié  de 
son  oxygène  et  se  transforme  en  sesqui-oxyde  de  chrome. 

Les  chromâtes  alcalins  sont  seuls  solubles  dans  1 eau;  les  au- 
tres chromâtes  6ont  insolubles. 

Les  chromâtes  alcalins  neutres  sont  jaunes;  les  chromâtes 
acides  sont  d’un  rouge  orangé.  Les  chromâtes  solubles  pue 
'pilent  en  jaune  les  sels  de  plomb  et  de  bismuth,  en  rouge  les 
sels  de  mercure,  en  rouge  foncé  les  se is  d argent. 

Dans  les  chromâtes  neutres,  la  quantité  d oxygène  de 
est  à celle  de  la  base  comme  3.1. 


CL1U0MATE  N EUT  HE  DE  DOTASSE. 
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CH  ROM  ATI!  NEUTRE  DE  POTASSE.  K0,Cl’08. 

Équiv.  = 1216,25  ou  97,3. 

Ce  sel  est  d’un  jaune  citron  ; il  devient  rouge  quand  on  le 
chauffe,  et  reprend  sa  couleur  jaune  par  le  refroidissement; 
100  parties  d’eau  à 1o°  en  dissolvent  48  parties,  l’eau  bouillante 
en  prend  plusieurs  fois  son  poids.  Cette  différence  de  solubilité 
à chaud  et  à froid  permet  de  purifier  facilement  par  cristallisa- 
tion le  chromate  de  potasse. 

Le  chromate  de  potasse  jouit  d’une  faculté  colorante  très- 
puissante  : 1 partie  de  ce  sel  colore  sensiblement  40000  parties 
d’eau.  11  cristallise  en  prismes  droits  rhomboïdaux,  transpa- 
rents, inaltérables  à l’air  et  toujours  anhydres.  11  est  insoluble 
dans  l’alcool.  Sa  saveur  est  amère  et  désagréable.  Il  est  vénéneux 
à faible  dose  ; sa  réaction  est  alcaline. 

L’acide  chromique  et  les  acides  énergiques  le  transforment  en 
bichromate  de  potasse  qui  est  d'un  jaune  rouge. 

Le  chromate  neutre  de  potasse  est  indécomposable  par  la  cha- 
leur, et  fusible  au  rouge. 

Préparation.  — On  obtient  le  chromate  neutre  de  potasse  en 
calcinant  dans  un  four  à réverbère  2 parties  de  fer  chromé  avec 
t partie  d’azotate  de  potasse. 

Le  fer  chromé  est  généralement  considéré  comme  une  com- 
binaison de  sesqui-oxyde  de  fer  et  de  protoxyde  de  chrome,  qui 
est  mélangé  à du  peroxyde  de  fer,  de  l’alumine,  de  la  magnésie 
et  de  la  silice. 

Sous  l’influence  delà  chaleur,  l’azotate  dépotasse  transforme 
le  minerai  de  chrome  en  un  mélange  de  chromate,  d’aluminate 
et  de  silicate  de  potasse.  La  masse  calcinée  est  traitée  par  l’eau 
bouillante  et  sursaturée  avec  l’acide  sulfurique  étendu,  ou  avec 
l’acide  azotique  qui  précipitent  la  silice  et  l’alumine.  La  disso- 
lution évaporée  donne  des  cristaux  de  bichromate  de  potasse 
qu’on  sépare  assez  facilement,  par  cristallisation,  du  sulfate  ou 
de  l’azotate  de  potasse. 

En  saturantle  bichromate  par  du  carbonate  de  potasse,  on  ob- 
tient le  chromate  neutre  qui  cristallise  par  la  concentration  et 
le  refroidissement  des  liqueurs. 

On  peut  obtenir  économiquement  lebiehromate  dépotasse,  et 
pai  suite  le  chromate  neutre  de  potasse  cl  les  chromâtes  inso- 
lubles, en  chauffant  le  minerai  de  chrome  avec  de  la  craie,  sous 
1 influence  d une  flamme  oxydante.  La  masse  calcinée  contient 
du  chromate  de  chaux  ; elle  est  délayée  dans  l’eau  et  mêlée  à de 
1 acide  sulfurique  faible,  dont  on  ajoute  un  léger  excès.  11  ne 
reste  plus  qu  à décomposer  le  bichromate  de  chaux  par  le  car- 
bonate dépotasse,  a filtrer  et  à évaporer  les  liqueurs  pour  ob- 
tenir le  bichromate  de  potasse  cristallisé  (M.  Jacquelain). 

Le  tableau  suivant  indique  la  composition  des  différents  fers 
chromes  qui  servent  à préparer  le  chromate  de  potasse  : 

15. 
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BICI1R0MATE  DE  POTASSE. 


L’fsle- 

Var.  â-Vaches.  Silésie.  Baltimore.  Oural.  Slyrie. 


Oxyde  de  chrome...  37  37,0  32,3  51,6  53,0  55,5 

Peroxyde  de  fer....  35  36,0  41,0  35,0  34,0  33  0 

Alumine 21  22,5  16  0 10,0  11,0  6,’o 

Sllice 2 5,0  8,0  3,0  1,0  2,0 


Le  fer  chromé  pur  est  en  grains  très-petits,  ou  en  octaèdres 
réguliers,  d’un  noir  pur,  éclatants  comme  la  houille,  et  assez 
durs  pour  rayer  le  verre.  On  le  rencontre  ordinairement  en  ro- 
gnons dans  les  roches  de  serpentine  (Var). 


BICHROMATE  DE  POTASSF.  âCrO3,  . 

Équiv.  = 1843,93  ou  147,67. 


Ce  sel  cristallise  en  tables  rectangulaires  d’un  rouge  orangé 
foncé;  sa  saveur  est  amère  et  métallique.  L’eau  froide  en  dissout 
la  dixième  partie  de  son  poids  ; il  est  beaucoup  plus  soluble  dans 
l’eau  bouillante  ; l’alcool  ne  le  dissout  pas.  Ce  sel  est  inaltérable 
à l’air;  il  est  toujours  anhydre,  même  lorsqu’il  a cristallisé  dans 
l’eau  et  à de  très-basses  températures. 

Le  bichromate  de  potasse  éprouve  facilement  la  fusion  ignée; 
il  donne  en  se  refroidissant  une  masse  d’un  rouge  foncé  qui 
s’exfolie  rapidement,  et  se  réduit  en  une  multitude  de  petits 
cristaux  qui  ont  la  même  forme  que  les  cristaux  obtenus  par  la 
voie  humide  (M.  Mitscherlich). 

A une  température  très-élevée,  le  bichromate  de  potasse  perd 
de  l’oxygène,  se  change  en  chromate  neutre  de  potasse  et  en 
sesqui-oxyde  de  chrome,  qui  est  cristallin  et  d’une  belle  cou- 
leur verte  : 2Cr03,KO  = Cr03,KO-j-  CrO>j  + O17. 

Les  corps  avides  d’oxygène,  tels  que  le  charbon  et  le  soufre, 
décomposent  plus  facilement  le  bichromate  de  potasse  que  le 
chromate  neutre.  Le  charbon  produit  de  l’acide  carbonique  et 
un  résidu  de  carbonate  de  potasse  et  de  sesqui-oxyde  de  chrome  ; 
le  soufre  donne  naissance  à un  mélange  de  sulfate  de  potasse, 
de  sulfure  de  potassium  et  de  sesqui-oxyde  de  chrome. 

Ou  peut  préparer  le  bichromate  de  potasse,  en  traitant  une 
dissolution  de  chromate  neutre  par  un  acide  énergique,  cl  par- 
ticulièrement par  l’acide  azotique.  Ce  sel  est  puritft  par  des  cris- 
tallisations successives. 

Le  bichromate  de  potasse  se  combine  avec  le  sulfate  de  potasse 
et  forme  des  cristaux  d'un  rouge  clair  qui  sont  très-solubles,  et 
fusibles  sans  décomposition;  ils  ont  pour  formule  : 


(ÎCrO®,  K O) , (SOs,KO) . 

Ë.  Usa <>•«*«.  — On  utilise  ce  corps  comme  rongeur  dans  les  fa- 
briques de  toiles  peintes,  à cause  de  la  propriété  dont  il  JO 
de  détruire  les  matières  organiques  en  les  oxydant. 


SESQÜ1CHL0RURE  DE  CHROME. 
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CARACTÈRES  DES  SELS  DE  CHROME 

Les  sels  de  sesqui-oxyde  de  chrome  sont  d’un  beau  vert  éme- 
raude, ou  de  couleur  améthyste,  ou  d’un  rouge  carmin,  lis  se 
comportent  de  la  manière  suivante  avec  les  réactifs  : 

Potasse  et  soude.  — Précipité  verdâtre,  soluble  dans  un  excès 
de  réactif,  et  donnant  alors  une  belle  liqueur  verte,  d’où  l’oxyde 
se  précipite  par  l’action  de  la  chaleur. 

Ammoniaque.  — Précipité  d’un  gris  verdâtre,  insoluble  dans  un 
excès  de  réactif  si  le  sel  de  chrome  est  vert,  mais  se  dissolvant 
complètement  et  donnant  une  liqueur  rougeâtre  si  le  sel  est  à 
l’état  violet. 

Carbonates  alcalins.  — Précipité  vert,  se  dissolvant  dans  un  ex- 
cès de  réactif. 

Phosphate  de  soude.  — Précipité  vert,  soluble  dans  un  excès  de 
réactif. 

Acide  oxalique.  Cyanoferrure  de  potassium.  Cyanoferride  de  po- 
tassium. — Pas  de  précipité. 

Suipiydrate  d’ammoniaque.  — Précipité  d’hydrate  de  sesqui- 
oxyde de  chrome. 

Acide  sulfurique.  — Pas  de  précipité. 

Les  sels  de  sesqui-oxyde  de  chrome,  fondus  avec  le  borax,  le 
colorent  en  vert  foncé  : chauffés  avec  de  l’azotate  de  potasse,  ces 
sels  se  transforment  en  chromate  jaune  de  potasse  qui  est  ca- 
ractérisé par  un  pouvoir  tinctorial  très-intense,  et  par  les  diffé- 
rents précipités  qu’il  forme  dans  les  dissolutions  métalliques. 


SESQUICHLOBUBE  DE  CHBOME.  Cr2Cl3. 

Équiv.  = 1986,00  ou  158,92. 

A l’état  anhydre,  ce  chlorure  est  d’une  belle  couleur  fleur  de 
pecüer  : il  cristallise  en  larges  lames,  qui  ont  une  certaine  trans- 
parence et  sont  douces  au  toucher  comme  le  talc. 

e coips  est  presque  insoluble  dans  l’eau  froide,  et  ne  se  dis- 
S„anv,ec  un,e  extrême  lenteur  dans  l’eau  bouillante  ; mais 
tocliim  iirp'a^16!.  6n  con.lact  avec  la  Pjus  faible  quantité  de  pro- 
rure  se  rlissnnt^10^6’  e mélangé  s’échauffe,  et  le  sesquichlo- 
m.i  î dlssout  rapidement  dans  l’eau.  Il  suffit  de  -‘—de  pro- 

Pl  SenrsP<°nU1'  produir.e  c.e  singulier  phénomène  \m°. °Péligot) . 

vent  aèîr  cnmmPpSi0et  pi;in?Palement  le  chlorure  d’étain,  peu- 
dissolifti  Pme , e .Pi otochlorure  de  chrome,  et  déterminer  la 

leur  (Pelouze)SeS<^U1C^  01'Ure  ^ans  Peau*  ma*s  avec  p^us  de  ^en‘ 

pplVn  a‘,ns'  Pceparéeest  verte,  et  ne  diffère  en  rien  de 

rtimmo  on  obtient  en  dissolvant  l’hydrate  de  sesqui-oxyde  de 
n f ans  Pacide  cWorhydrique. 

n picpare  le  sesquichlorure  de  chrome  anhydre,  en  chauf- 


COBALT. 
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fantau  rouge,  dans  un  courant  de  chlore,  un  mélange  d’oxyde  de 
chrome  etde  charbon.  On  forme  avec  ces  deux  substances  et  une 
petite  quantité  d’eàu  des  boulettes  que  l’on  calcine  dans  un  creu- 
set de  terre,  et  qu’on  introduit  ensuite  dans  un  tube  de  porce- 
laine, à travers  lequel  on  fait  passer  un  courant  de  chlore  sec  ; 
il  se  sublime  de  belles  lames  fleur  de  pêcher,  qui  viennent  se 
déposer  pour  la  plus  grande  partie  au-dessus  du  mélange,  ou  qui 
se  condensent  dans  une  allonge  adaptée  au  tube  de  porcelaine. 


(*)  COBALT.  Cb. 

Équiv.  =368,7o  ou  29,30. 

Le  cobalt  a été  isolé  en  1733  par  Brandt. 

Il  est  très-difficile  d’obtenir  ce  métal  à l’état  de  pureté  ; le  co- 
balt retient  presque  toujours  des  traces  de  fer,  d'arsenic  ou  de 
nickel. 

On  obtient  le  cobalt  métallique  en  réduisant  l’oxyde  de  cobalt 
par  le  charbon,  ou  en  calcinant  à une  température  élevée  l’oxa- 
late  de  cobalt.  Cb0,C203  = Cb  -H  2(CUS). 

L’oxyde  de  cobalt  peut  être  aussi  réduit  par  l’hydrogène,  et  si 
l’on  opère  aune  température  peu  élevée,  le  métal  est  pyropho- 
rique  comme  le  fer.  I.e  chlorure  de  cobalt  soumis,  au  rouge,  à 
l’action  de  l’hydrogène,  donne  de  l’acide  chlorhydrique  et  du 
cobalt  métallique.  . , 

Le  cobalt  peut  être  obtenu  en  culot  : il  a quelquefois  la  blan- 
cheur de  l’argent  et  peut  prendre  un  beau  poli.  Sa  cassure  est 
à grains  très-fins  et  ressemble  à celle  de  l’acier.  Sa  densité  pa- 
raît être  8,6.  a 

Le  cobalt  est  aussi  difficile  à fondre  que  le  fer,  et  il  est  fixe 
comme  ce  dernier  métal.  Il  se  conserve  sans  altération  dans  1 air 
eldans  l’eau  è la  température  ordinaire;  mais  il  s oxyde  rapide- 
ment à une  température  peu  élevée. 

Le  cobalt  est  magnétique.  ....  . , . , 

Les  acides  sulfurique  et  chlorhydrique  le  dissolvent  lentement 
avec  dégagement  d’hydrogène.  L’acide  azotique  1 attaque,  au 

contraire,  avec  énergie.  , , . . 

Il  s’unit  directement  au  chlore,  au  soufre,  au  phosphore  et  a 
l’arsenic  ; il  forme  avec  l’oxygène  les  composes  suivants  : 


Protoxyde 

S esq ut-oxyde i ... 

Oxyde  intermédiaire. 

Autre  oxyde  intermédiaire 

Acide  cobal  tique 


f.bO  ; 

Cb *0» ; 

(',1,30'  = Cb*05,Cb0  ; 
Cl, 607  = C.b*08.4CbO 
Cb*0*  ou  Cb08. 


,\ous  n'étudierons  que  le  protoxyde. 


CARACTÈRES  DES  SELS  DE  COBALT. 
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PROTOXYDE  DE  COBALT.  CbO . 

Equiv.  ==  468,75  ou  37,5. 

On  obtient  le  protoxyde  de  cobalt  anhydre,  sous  la  forme  d’une 
poudre  amorphe  d’un  vert  olive  foncé,  en  calcinant  au  rouge,  à 
l’abri  de  l’air,  le  protoxyde  de  cobalt  hydraté  ou  le  carbonate  de 
cobalt. 

On  prépare  l’hydrate  de  protoxyde  de  cobalt  en  traitant  un  sel 
de  cobalt  par  la  potasse  caustique:  sa  couleur  est  rose,  il  a pour 
formule  CbO,HO. 

Le  précipité  bleu  qui  se  forme  lorsqu’on  décompose  les  sels 
de  cobalt  par  un  faible  excès  de  potasse,  n’est  pas  de  l’oxyde 
de  cobalt,  comme  on  l’a  cru  pendant  longtemps,  mais  un  sel 
basique. 

L oxyde  de  cobalt,  chauffé  au  contact  de  l’air,  absorbe  l’oxy- 
gène et  se  transforme  en  oxyde  intermédiaire  Cb304.  L’hydrate 
d’oxyde  de  cobalt,  laissé  pendant  quelque  temps  dans  de  l’eau 
aéree,  se  change  également  en  un  corps  d’un  vert  sale,  qui  pa- 
rait etre  un  hydrate  d’oxyde  intermédiaire. 

Le  protoxyde  de  cobalt,  chauffé  avec  le  verre  ou  le  borax 
produit  des  teintes  d un  bleu  très-pur,  qui  résistent  aux  tem- 
pératures les  plus  élevées  d’un  four  a porcelaine,  et  forment 
une  couleur  de  grand  feu.  Il  suffit  d’une  trace  de  cet  oxyde  pour 
donner  une  couleur  bleue  très-sensible.  Le  borax,  coloré  par 

dhmldeu  foncé  ^ pai  l eau’  laisse  déPoser  un  précipité 

L’oxyde  de  cobalt  se  combine  avec  les  alcalis  et  les  oxydes  mé- 
talliques,  lorsqu  on  le  chauffe  au  creuset  d’argent  avec  de  la  po- 
tasse, on  obtient  une  combinaison  d’un  très-beau  bleu,  qui  se 
décompose  par  le  contact  de  l’eau.  * 

L’amnioniaqueetle  carbonate  d’ammoniaque  dissolvent  l’oxyde 

JSfc prend  une  ,ein,e  »5SS?8 

avcc05  mimé^aIrfb  Combin/r  S°VS  influence  de  la  chaleur 
d’oxvde  de  cobalt"  ^ °.xîdc  de  zinc  : la  combinaison 

l’alïmfne  est  hif  Ia  mal°esie  est  rose;  celle  que  donne 
naison  de  lfo-v  vd i ma° n,d d ue  (bleu  Thénard)  ; la  combi- 

L’hydrate  do  \rrUn  & It  avec  1 oxyde  de  zinc  est  d’un  beau  vert, 
chaleur  dLsdLPiî!n/dldeiCOi)a, U se,  dissoul  a l’aide  de  la 
chasse  l’ammoniaque  mbre  de  sels  ammoniacaux  et  en 

et  Ier&rentesbpaite?iLempl0ïé  P°Ul’  colorer  en  bleu  le  verre 


car ac  i ères  des  sels  de  cobalt 
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CARACTÈRES  DES  SELS  DE  COBALT. 


ou  d’un  rouge  grenat;  lorsque  leur  dissolution  est  concentrée, 
ils  deviennent  quelquefois  bleus.  Les  sels  cristallisés  sont  rouges. 
Les  sels  solubles  calcinés  ou  les  sels  insolubles  seulement  dessé- 
chés peuvent  être  rosés,  lilas,  ou  bleus.  Leur  saveur  est  astrin- 
gente et  métallique,  leur  réaction  est  toujours  acide.  Ils  se  re- 
connaissent aux  caractères  suivants  : 

Potasse.  — Précipité  bleu,  qui  est  un  sel  basique  ; ce  précipité 
devient  rose  par  un  excès  d’alcali,  et  prend  une  teinte  d’un  vert 
sale  en  se  suroxydant.  La  présence  des  matières  organiques  em- 
pêche la  précipitation. 

Ammoniaque.  — Précipité  bleu,  devenant  vert  et  se  dissolvant 
ensuite  dans  un  excès  de  réactif  en  produisant  une  liqueur  d’un 
brun  rougeâtre.  Lorsque  cette  dissolution  ammoniacale  contient 
un  grand  excès  de  sel  ammoniac,  elle  n’est  pas  précipitée  par 
la  potasse. 

Carbonate  dépotasse.  — Précipité  rouge  de  carbonate  basique. 

Carbonate  d’ammoniaque.  — Précipite  rouge,  soluble  dans  le 
chlorhydrate  d’ammoniaque. 

Phosphate  de  soude.  — Précipité  bleu-violet  de  phosphate  de 
cobalt. 

Arséniate  de  soude.  — Précipité  rose  d’arséniate  de  cobalt. 

Cyanoferrure  de  potassium.  — Précipité  vert  sale  devenant  gris. 

Cyanoferride  de  potassium.  — Précipité  d’un  rouge  foncé. 

Tannin.  — Pas  de  précipité. 

Sulfhydrate  d'ammoniaque.  — Précipité  noir,  insoluble  dans  un 
excès  de  réactif;  lés  matières  organiques  ne  s’opposent  pas  à 
cette  précipitation.  . 

Acide  sulfhydrique. — Pas  de  précipite,  si  1 acide, du  sel  est 
énergique  et  en  excès;  en  présence  d un  excès  d acétate  de 
soude,  les  sels  de  cobalt  sont  complètement  précipités  en  non- 
par  l’acide  sulfhydrique. 

Sulfures  solubles.  — Précipité  noir  de  sulfure  de  cobalt. 

Les  sels  de  cobalt  se  reconnaissent  très-facilement  au  chalu- 
meau ; la  plus  petite  quantité  de  l’un  de  ces  sels  colore  en  bleu 

le  borax  et  l’alumine.  , .,  . % 

Les  sels  de  cobalt,  traités  par  un  excès  d ammoniaque  a 
l’abri  de  l'oxygène,  forment  des  sels  nommés  sels  ammoma-cobal- 
tinues,  dont  la  composition  peut  être  représentée  par  t équiva- 
lent de  sel  de  cobalt  et  3 équivalents  d ammoniaque.  Les  sels 
ammonia  cobaltiques  absorbent  l’oxygène  e peuvent  donner 
quatre  nouvelles  séries  de  sels  formées  par  des  bases  quaternaii  ^ 
contenant  de  l’oxygène,  de  l'hydrogène,  de  1 azotcetducoba. 
Quelques-unes  de  ces  bases  ont  etc  isolées  (F remy).  Ces  nouvelle 
combinaisons  sont  analogues  aux  sels  ammomaco-platmiques  don 
il  sera  parlé  plus  loin. 


SILICATE  DE  COBALT. 
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CHLORURE  DE  COBALT.  CbC). 

Équiv.  = 812, 50  ou  65. 

On  obtient  le  chlorure  cle  cobalt  en  dissolvant  dcins  l'acide 
chlorhydrique,  du  protoxyde,  du  sesqui-oxyde,  ou  bien  du  car- 
bonate de  cobalt.  Sa  dissolution  est  rouge,  elle  donne  par  l’éva- 
poration des  cristaux  rouge-grenat  de  chlorure  anhydre.  Mais 
lorsque  cette  dissolution  est  très-acide,  ou  qu’on  la  chauffe 
après  l’avoir  concentrée,  elle  devient  bleue;  si  elle  prend  une 
teinte  verte  par  la  concentration,  c’est  quelle  contient  de  l’oxyde 
de  nickel  ou  de  l’oxyde  de  fer. 

Sa  dissolution  donne,  par  l’évaporation,  des  cristaux  de  chlo- 
rure de  cobalt  hydraté,  qui  sont  décomposés  par  la  chaleur  en 
acide  chlorhydrique,  en  chlorure  anhydre  qui  se  sublime,  et 
en  oxyde  de  cobalt. 

La  propriété  que  présente  le  chlorure  de  cobalt  de  devenir 
bleu  par  la  concentration  et  la  chaleur  le  rend  propre  à la  pré- 
paration d’une  encre  de  sympathie.  Cette  encre  peut  être  faite 
avec  du  chlorure  de  cobalt  pur  (elle  est  alors  bleue),  ou  avec  un 
sel  de  cobalt  contenant  une  certaine  quantité  de  fer.  On  obtient 
une  encre  verte  en  dissolvant  t partie  de  cobalt  gris  (arsénio- 
sulfure  de  cobalt)  dans  3 parties  d’acide  azotique  ; on  étend  la 
dissolution  de  24  parties  d’eau,  et  l’on  y ajoute  du  sel  marin  et 
du  chlorhydrate  d’ammoniaque.  La  liqueur  que  l’on  obtient  ainsi 
forme  sur  le  papier  des  lettres  qui  sont  à peine  visibles  ; mais 
lorsqu’on  les  chauffe  légèrement, ellesapparaissentavec  unebelle 
couleur  verte,  et  disparaissent  peu  à peu  lorsqu’on  expose  le 
papier  à l’influence  de  l’air  humide. 

Du  reste,  toutes  les  dissolutions  métalliques  ou  organiques 
qui  se  colorent  sous  l’influence  de  la  chaleur  ou  par  l’action 
des  réactifs,  peuvent  servir  d 'encre  de  sympathie. 


PHOSPHATE  DE  COBALT. 

Ce  sel  est  insoluble  dans  l’eau;  il  se  produit  par  double  dé- 
composition et  forme  un  précipité  violet.  On  obtient  une  couleur 
bleue  connue  sous  le  nom  de  bleu  Thénard , en  calcinant  au 
îouge  cerise,  pendant  une  demi-heure,  dans  un  creuset  couvert, 
1 partie  de  phosphate  de  cobalt  humide  avec  8 parties  d’alu- 
mine en  gelée  et  réduisant  en  poudre  très-fine  le  produit  de  la 
calcination. 

Cette  couleur  est  employée  en  peinture. 


SILICATE  DE  COBALT.  — SAFRE. 

On  donne  le  nom  de  safre  i\  une  combinaison  de  silice  et 
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SULFATE  DE  COBALT. 


d’oxyde  de  cobalt  qui  sert  à préparer  l’azur.  Le  safre  du  com- 
merce est  un  simple  mélange  de  cobalt  grillé  et  de  quartz  ré- 
duit en  poudre  fine. 

SMALT  OU  AZUR. 

Le  small  est  un  verre  bleu  que  l’on  prépare  en  chauffant  du 
minerai  de  cobalt  grillé  avec  du  sable  quartzeux  et  de  la  potasse. 

L’azur  est  un  smalt  réduit  en  poudre  impalpable,  qu'on  em- 
ploie pour  donner  une  légère  nuance  bleue  au  papier,  au 
linge,  etc.  L’azur  est  maintenant  remplacé  par  l’outremer  dans 
un  grand  nombre  de  ses  applications. 

Voici  la  composition  d’un  azur  de  première  qualité  : 


Protoxyde  de  cobalt  14,7 

Oxyde  de  fer. 4,2 

— de  plomb 4,7 

Alumine 5,0 

Potasse 14,1 

Silice 54, S 


La  production  du  smalt  en  Allemagne  est  annuellement 
d’environ  12  à 14000  quintaux  métriques. 


AZOTATE  DE  COBAI.T. 

Équiv.  — 1 1 43,7»  ou  91,5. 

Ce  sel  s’obtient  en  dissolvant  l’oxyde  dans  l’acide  azotique. 
La  dissolution  abandonne  par  l’évaporation  des  cristaux  rouges 
déliquescents  dont  la  composition  est  représentée  par  la  for- 
mule Az0s,Cb02,U0. 


SULFATE  DE  COBALT.  CbO,S03. 

Équiv.  = 918, 7b  ou  77,50. 


Ce  composé  s’obtient  en  dissolvant  l’oxyde  de  cobalt  dans 
l’acide  sulfurique.  A la  température  ordinaire,  il  cristallise 
avec  7 équivalents  d'eau.  11  est  isomorphe  avec  le  sulfate  de 
fer.  Vers  30°  il  cristallise  avec  0 équivalents  d’eau. 

Les  sels  do  cobalt,  traités  à l'abri  de  l’oxygène  par  un  exas 
d’ammoniaque,  se  combinent  avec  cet  alcali  et  donnent  nais- 
sance à une  première  série  de  sels,  les  sels  ammoniaco-cobaltiçues, 
et  qui  paraissent  résulter  de  la  combinaison  de  \ équivalent  de 
sel  de  cobalt  avec  3 équivalents  d'ammoniaque  : ces  sels  sont 
stables  lorsqu’ils  sont  secs  ou  lorsqu’on  les  met  en  présence 
d’un  excès  d’ammoniaque,  mais  l’eau  les  décompose  immédia- 
tement, dégage  de  l’ammoniaque,  et  produit  un  dépôt  xen  ae 
sous-sel  de  protoxyde  de  cobalt. 


NICKEL. 
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Lorsqu’on  fait  agir  l’oxygène  sur  les  sels  ammoniaco-cobal- 
tiques,  ce  gaz  est  absorbé,  et  l’on  peut  obtenir  plusieurs  séries 
nouvelles  de  composés,  désignés  d’une  manière  générale  sous 
le  nom  de  sels  ammoniaco-cobaltiques  suroxygénés,  parce  que  tous 
ces  sels  contiennent  plus  d’oxygène  que  le  protoxyde  de  cobalt  : 
on  peut  même  admettre  que  les  bases  de  ces  sels  contiennent 
les  éléments  de  l’ammoniaque  et  des  oxydes  de  cobalt  ayant 
pour  formule  : Cb203  et  CbO2  (Fremy). 


EXTRACTION  DU  COBALT. 

On  retire  immédiatement  le  cobalt  de  l’arséniosulfure  de 
cobalt  naturel  ou  cobalt  gris  ; on  préfère  le  cobalt  gris  de  Tu- 
naberg,  en  Suède,  parce  qu’il  ne  contient  que  des  traces  de 
nickel.  On  ne  peut  enlever  complètement  par  le  grillage  le  sou- 
fre et  l’arsenic;  il  vaut  mieux  fondre  le  minerai  avec  du  soufre 
et  du  carbonate  de  soude;  il  se  forme  une  combinaison  de  sul- 
fure d’arsenic  et  de  sulfure  de  sodium,  et  du  sulfure  de  cobalt 
quise  rassemble  en  un  culot  ; ce  sulfure  est  soluble  dans  les  aci- 
des sulfurique  et  chlorhydrique.  On  peut  obtenir  ainsi  une 
dissolution  d’où  l’on  précipite  de  l’oxyde  ou  de  l’oxalate  de 
cobalt  qui  servent  à la  préparation  du  métal. 


f J NICKEL  (Ni). 

Équiv.  = 368,75  en  29,30. 

En  1751,  Cronstedt  découvrit  le  nickel  dans  un  minéral  ap- 
pelé Kupfernvckel  ; Bergmann  publia,  en  1775,  un  travail 
complet  sur  le  nickel. 

Le  nickel  est  d’un  blanc  d’argent  quand  il, ne  contient  pas  de 
cobalt.  11  est  inaltérable  à l’air,  ductile,  malléable,  et  presque 
aussi  réfractaire  que  le  manganèse.  Le  charbon  en  s’unissant  au 
nickel  en  augmente  la  fusibilité.  Sa  densité  est  égale  à 8,279  ; 
elle  atteint  8,666  quand  le  métal  a été  forgé.  Le  nickel  préala- 
blement chauffé  brûle  dans  l’oxygène  comme  le  fer  ; il  se  dissout 
lentement  dans  les  acides  sulfurique,  chlorhydrique  et  azotique. 

Le  nickel  est  magnétique;  une  température  de  250°  suffit 
pour  lui  faire  perdre  cette  propriété. 

Si  les  mines  de  nickel  étaient  plus  abondantes,  ce  métal  serait 
eû?P.  ? . ans  1 industrie,  parce  qu’il  jouit  de  toutes  les  pro- 
priétés qui  peuvent  rendre  un  métal  utile  ; on  le  fait  entrer  dans 
la  composition  d un  alliage  connu  sous  le  nom  de paclcfong,  qui 

i.ar8ent  et  fini  est  formé  de  50  de  cuivre,  25  de  nickel  et 
2 o de  zinc. 

On  obtient  le  nickel  fondu  sous  forme  de  culot,  en  réduisant 
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le  protoxyde  de  nickel  au  feu  d’une  bonne  forge,  dans  un  creuset 
brasqué. 


OXYDÉS  DE  NICKEL. 

Le  nickel  forme  avec  l’oxygène  les  composés  suivants  : 


Protoxyde NiO; 

Sesqui-oxyde Ni203  ; 

Peroxyde Composition  inconnue. 


Nous  ne  parlerons  que  du  premier  de  ces  composés. 


PROTOXYDE  DE  NICKEL.  NiO. 

Équiv.  =46(5,75  ou  37,50. 

On  obtient  cet  oxyde  à l’état  anhydre  en  calcinant  l’azotate 
ou  l’oxalate  de  nickel,  et  à l’état  hydraté  en  précipitant  un  sel 
de  nickel  par  un  excès  de  potasse  ou  de  soude. 

L’oxyde  anhydre  est  d’un  gris  cendré.  L’oxyde  hydraté  est  tou- 
jours d’un  vert  pomme;  il  est  insoluble  dans  la  potasse  et  la 
soude,  mais  il  se  dissout  dans  l’ammoniaque  et  donne  une  liqueur 
d’un  beau  bleu.  La  potasse,  la  baryte  et  la  strontiane  précipitent 
l’oxyde  de  nickel  de  cette  dissolution. 

L’oxyde  de  nickel  peut  être  précipité  dans  certains  cas  par 
l’ammoniaque  : ainsi  quand  on  verse  un  excès  d’ammoniaque 
dans  un  sel  de  nickel  qui  renferme  d’autres  sels  métalliques,  il 
se  forme  un  précipité  qui  contient  toujours  du  nickel.  On  ne  peut 
donc  pas  employer  l’ammoniaque  pour  séparer  complètement 
l’oxyde  de  nickel  des  autres  oxydes  insolubles  dans  ce  réactif. 

I/oxyde  de  nickel  est  ramené  à l’état  de  nickel  métallique 
pur,  lorsqu’on  le  soumet,  à une  température  rouge,  à l’action 
de  l’hydrogène. 

Le  charbon  réduit  l’oxyde  de  nickel  au  feu  de  forge. 

L’oxyde  de  nickel  hydraté  NiO,2HO  est  un  minéral  transpa- 
rent, d’un  vert  émeraude,  qui  a été  trouvé  récemment  en 
Pensylvanie,  où  il  accompagne  d’ordinaire  le  fer  chromé. 


CARACTÈRES  DES  SELS  DE  NICKEL 

Les  sels  de  nickel  sont  tous  à base  de  protoxyde  ; ceux  qui  sont 
solubles  ont  une  belle  couleur  verte.  Les  sels  anhydres  ont  une 
teinte  jaune.  Leur  saveur  est  d’abord  sucrée,  puis  âcre  et  mé- 
tallique. 

Les  sels  de  nickel  ont  toujours  une  réaction  acide;  ns  ne  sont 
précipités  par  aucun  métal  : ils  présentent  avec  les  réactifs  les 
caractères  suivants  : ' , . 

Potasse.  — Précipité  vert-pomme,  ne  s’altérant  pas  a 1 air. 


CHLORURE  DE  NICKEL. 
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Ammoniaque.  — Précipité  vert,  soluble  dans  un  excès  d’ammo- 
niaque et  produisant  une  liqueur  bleue  qui  est  précipitée  par 
la  potasse. 

Carbonate  dépotasse.  — Précipité  vert-pomme,  insoluble  dans 
un  excès  de  réactif. 

Carbonate  d’ammoniaque.  — Précipité  vert-pomme,  soluble 
dans  un  excès  de  réactif;  la  dissolution  est  d’un  bleu  verdâtre. 

Phosphate  de  soude.  — Précipité  d’un  blanc  verdâtre,  insoluble 
dans  un  excès  de  phosphate,  soluble  dans  un  excès  d’acide  phos- 
phorique. 

Cyanoferrure  de  potassium.  — Précipité  blanc-verdâtre. 

Cyanoferrure  de  potassium.  — Précipité  jaune- vert. 

Tannin.  — Pas  de  précipité. 

Sulfhydrate  d ammoniaque.  — Précipité  noir,  légèrement  solu- 
ble dans  un  excès  de  réactif. 

Acide  sulfhydrique.  — Ce  réactif  ne  précipite  pas  les  sels  de 
nickel  en  présence  d’un  excès  d’acide,  mais  précipite  complète- 
ment 1 acetate  ou  les  autres  sels  de  nickel  en  présence  d’un  acé- 
tate alcalin. 

Tous  les  sels  de  nickel  sont  décomposables  par  la  chaleur-  le 
sulfate  est  celui  qui  résiste  le  plus  longtemps. 

Les  matières  organiques,  et  pripcipalement  l’acide  tartrique 
empêchent  l’oxyde  de  nickel  d’être  précipité  par  les  alcalis,  mais 
ne  s opposent  pas  à la  précipitation  des  sels  de  nickel  par  le 
sulthydrate  d ammoniaque. 


CHLORURE  DE  NICKEL.  NiCl. 

Équiv.  = 812,50  ou  65. 

Ce  corps  peut  être  obtenu  à l’état  anhydre,  en  faisant  passer 
un  courant  de  chlore  sec  sur  du  nickel  chauffé  au  rouge  ou  en 
calcinant  légèrement  le  chlorure  hydraté.  11  est  volatil  et  se  dé- 
pose  en  belles  paillettes  d’un  jaune  d’or  qui  ressemblent  à l’or 
mussif;  décomposé  par  1 hydrogène  dans  un  tube  de  porcelaine 

ïÆæïœ u donne  une  masse 

On  obtient  le  chlorure  hydraté  en  traitant  l’oxvde  ou  le  rarhn. 
kisse^éposïr  des'  chl.?l'hydri(Iu?  5 la  dissolution  évaporée 

»!  fombereen  d^lTqSe^e  S’emeU1'iS' 

reâs SâeeVdonïle^/'6  ?ickel.forme  a™c  les  métaux  difl’é- 
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la  fabrication  de  «s ^SënSliages!1  mCkel  U‘ilisée  pour 


272 


URANIUM. 


EXTRACTION  DU  NICKEL. 

On  retire  le  nickel  d’un  arséniure  naturel  qui  a pour  formule 
NiAs;  ce  corps,  appelé  kupfernickel,  est  le  minerai  de  nickel  le 
plus  abondant.  On  emploie  aussi  pour  la  préparation  du  nickel 
un  arséniosulfure  de  nickel,  appelé  speiss,  qui  se  rassemble  au 
fond  des  creusets  dans  lesquels  on  fabrique  le  smalt. 

Lorsque  l’arséniure  de  nickel  est  pur,  on  en  extrait  facilement 
le  nickel  par  une  méthode  qui  consiste  à chauffer  au  rouge  som- 
bre, dans  un  creuset  de  Hesse,  un  mélange  de  1 partie  d’arsé- 
niure  de  nickel,  3 parties  de  carbonate  de  potasse  et  3 parties  de 
soufre.  Le  soufre  se  combine  avec  le  nickel,  l'arsenic  et  le  po- 
tassium, et  il  se  produit  en  même  temps  une  certaine  quantité 
de  sulfate  de  potasse.  La  masse  fondue  et  refroidie  est  grossière- 
ment pulvérisée  et  traitée  par  l’eau  qui  dissout  le  sulfate  de  po- 
tasse, l’excès  de  sulfure  de  potassium  et  un  sulfarséniafe  de 
potasse,  c’est-à-dire  une  combinaison  de  sulfure  d’arsenic  et 
de  sulfure  de  potassium.  L’eau  laisse  une  poudre  cristalline, 
insoluble,  douée  de  l’éclat  métallique,  qui  consiste  en  sulfure 
de  nickel  complètement  dépouillé  d’arsenic.  Pour  convertir  ce 
sulfure  en  sels  de  nickel  puii,  il  suffît  de  le  traiter  par  l'acide 
azotique  ou  par  l’acide  sulfurique:  on  peut  aussi  le  transformer 
par  le  grillage  en  oxyde  de  nickel  et  par  suite  en  nickel  métal- 
lique (M.  Wœhler). 

Le  cobalt  et  le  nickel  se  trouvent  souvent  associés  dans  leurs 
minerais,  et  il  est  assez  difficile  de  les  séparer.  Une  des  meil- 
leures méthodes  employées  pour  cette  séparation  consiste  à 
traiter  la  dissolution  des  deux  oxydes  par  l’acide  oxalique.  Ces 
deux  métaux  se  précipitent  à l’état  d’oxalates  qu’on  dissout 
dans  un  excès  d’ammoniaque  caustique.  La  liqueur  est  aban- 
donnée à l’air;  àmcsureque  l’ammoniaque  sedcgagc,  l'oxalate 
de  nickel,  qui  est  le  moins  soluble,  se  précipite  ; quand  la  dis- 
solution est  d’une  couleur  rouge-groseille  bien  franche,  elle 
ne  renferme  que  du  cobalt.  On  décante,  mais  le  précipité  re- 
tenant une  petite  quantité  de  cobalt,  on  le  redissout  dans  l’am- 
moniaque ; la  liqueur  abandonnée  de  nouveau  à l’air  donne  un 
précipité  qui  ne  contient  que  du  nickel. 


UHANIUM.  U. 

Équiv.  = 7a0  ou  (!0. 

Ce  métal  acte  découvert  en  1789  par  Klaprolh,  dans  le  mi- 
néral qui  porte  le  nom  de  pechblende.  On  lui  donna  d’abord  le 

nom  d’urane.  . ,,, 

D'autres  chimistes  firent  connaître  ensuite  divers  procédés  ae 
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préparation  de  ce  produit;  mais  en  1840,  M.  Péligot  démontra 
que  le  corps-que  l’on  avait  pris  jusqu’alors  pour  de  l’urane  était 
une  combinaison  d’oxygène  avec  un  métal  qu’il  nomma  uranium. 

L’uranium  se  présente  avec  l’aspect  d’une  poudre  noire.  11  est 
très-combustible  et  brûle  à une  température  peu  élevée,  avec 
une  vive  incandescence. 

Ce  métal  est  peu  malléable  ; quoique  dur,  il  est  rayé  par 
l’acier.  11  a d’abord  la  couleur  du  nickel  et  du  fer,  mais  il  jau- 
nit à l’air.  Sa  densité  est  égale  à 18,4.  C’est  le  corps  le  plus 
dense  après  l’or,  le  platine  et  l’iridium.  11  se  conserve  à l’air 
sans  s’oxyder  d’une  manière  apparente  ; il  ne  décompose  pas 
l’eau  à la  température  ordinaire,  mais  il  se  dissout  dans  les 
acides  étendus  en  dégageant  de  l'hydrogène,  et  produit  alors 
des  sels  verts  d’uranium. 


Préparation  — On  se  procure  ce  corps  (sous  la  forme  de  cu- 
lot fondu),  en  opérant  la  réduction  du  chlorure  d’uranium  à 
une  haute  température.  A cet  effet,  on  introduit  dans  un  creu- 
set de  porcelaine  vernissée,  du  sodium,  du  chlorure  de  potas- 
sium, puis  un  mélange  bien  sec  de  ce  sel  avec  le  chlorure 
d’uranium  à décomposer;  le  creuset,  muni  de  son  couvercle, 
est  placé  dans  un  creuset  de  terre  brasqué,  qu’on  remplit  avec 
du  poussier  de  charbon  et  qu’on  ferme  hermétiquement.  L’ad- 
ditiorrdu  chlorure  de  potassium  a pour  but  de  rendre  la  réac- 
tion moins  brusque  et  moins  vive.  Le  creuset  est  chauffé  jus- 
qu’à ce  que  celle-ci  se  manifeste  : on  le  porte  immédiatement 
dans  un  fourneau  à vent  ; on  le  chauffe  au  rouge  blanc  pen- 
dant quinze  à vingt  minutes,  et  après  le  refroidissement,  on 
trouve  dans  le  creuset  une  scorie  renfermant  des  globules  fon- 
dus d’uranium  (Péligot). 

Les  combinaisons  principales  qu’il  forme  avec  l’oxygène  sont  : 

Le  protoxyde  d’uranium ..  LO  ; 

L’oxyde  vert-olive U^O'*  = UO  + U203  • 

Le  peroxyde  d’uranium Us03; 

L’oxyde  noie U*0»r=(BÏJ)*  + U2Q3. 


Le  protoxyde  est  le  corps  qui  avait  été  considéré  d’abord 
comme  de  1 uranium  métallique.  On  le  prépare  en  réduisant 
par  l’hydrogène  (dans  un  tube  de  verre,  et  sous  l’influence  d’une 
chaleur  rouge)  l’oxalate  jaune  d’uranium;  ainsi  préparé,  il  est 
pyiophorique  : il  se  transforme  à l’air  en  oxvde  noir  ; on  peut 
1 obtenir  cristallisé  en  réduisant  par  l’hydrogène  le  chlorure 
double  d uranium  et  de  potassium. 

Le  peroxyde  d’uranium  est  la  base  des  sels  jaunes.  Pour  l’obte- 
nn  a état  d hydrate,  on  traite  1 azotate  d'uranium  par  l'alcool  ; 
la  liqueui,  évaporée  asiccité  et  reprise  par  l’eau,  laisse  c< 
sous  forme  d un  précipité  jaune  (M.  Malaguti). 


i ce  corps 


c,.9n  J,°kljent  a 1 état  anhydre,  en  calcinant  au  bain  d’huile,  à 
2o0°,  1 azotate  de  peroxyde  d’uranium,  préalabk 

pi  T’prlnil  nn  nnn/it-n  /M  T n \ 


et  réduit  en  poudre  (M.  Jacquelain). 


valablement  desséché 
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CARACTERES  DISTINCTIFS  DES  SELS  VERTS 
D'URANIUM  ( Sels  de  protoxydes). 

Leur  dissolution  donne  avec  la  potasse,  la  soude  et  l’ammo- 
niaque un  précipité  gélatineux,  brun-noirâtre,  d’oxyde  hydraté. 
Ce  précipité  jaunit  à l’air,  en  se  convertissant  en  peroxyde  d’u- 
ranium. 

L’acide  oxalique  forme,  dans  les  dissolutions  vertes,  un  préci- 
pité blanc-verdâtre  d’oxalate  : L0,C203,3H0. 

L’acide  sulfhydrique.  — Pas  d’action. 

Suif  hydrate  d'ammoniaque.  — Précipité  noir. 

L’acide  azotique  les  transforme  même  à froid  en  sels  jaunes. 

CARACTÈRES  DISTINCTIFS  DES  SELS  JAUNES 
D’URANIUM  ( Sels  de  peroxydes). 

La  dissolution  de  ces  sels  donne,  avec  la  potasse,  la  soude  et 
l’ammoniaque,  des  précipités  jaunes  d’uranates  alcalins,  insolu- 
bles dans  un  excès  de  réactif. 

Carbonate  de  soude . — Précipité  jaune  de  carbonate,  soluble 
dans  un  excès  de  réactif  et  dans  le  carbonate  d ammoniaque. 

Cyanferrure  de  potassium.  — Précipité  rouge-brun. 

Acide  sulfhydrique.  — Pas  de  précipité. 

Sulfhydrate  d’ammoniaque.  — Précipité  jaune-brun,  presque 
insoluble  dans  un  excès  de  réactif. 

Tannin.  — Précipilé  brun  foncé  (précipité  naissant). 

Usages  des  sels  d’uranium.  — Associés  â 1 oxyde  de  cui- 
vre et  à d’autres  oxydes  colorants,  ils  fournissent  des  nuances 
variées  très-recherchées  pour  la  verrerie.  On  s en  sert  égale- 
ment pour  la  coloration  de  la  porcelaine  en  jaune  nankin  et  en 

110|Jn  papier  trempé  dans  une  dissolution  d’azotate  de  peroxyde 
d’uranium,  séché  et  conservé  dans  l’obscurité,  puis  exposé  à la 

i • • r i i i_  * ..a  .ni  K 1 1 n 1 1 nrn  tion 


lumière  sous  un  cliché  photographique,  subit  une  altération 
telle,  qu’en  le  trempant  dans  une  dissolution  d argent,  ce  mé- 
tal se  trouve  précipilé  en  noir  sur  les  parties  impressionnées  pai 
la  lumière  (M.  Niepce  de  Saint-Victor). 


ZINC.  Zn. 

Équiv.  = 400, 50  ou  32, 52. 


po 

ches  datent  du  commencement  du  seizième  siecie. 
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L’exploitation  du  zinc  n’est  suivie  d'une  manière  régulière 
que  depuis  un  siècle  environ  ; elle>  a pris  un  développement 
considérable  depuis  une  vingtaine  d’années. 


Propriétés. — Le  zinc  est  solide,  d’un  blanc  bleuâtre  ; sa  tex- 
ture est  lamelleuse  ; la  densité  du  zinc  fondu  est  égale  à 6,862; 
celle  du  zinc  laminé  s’élève  à 7,215. 

Le  zinc  a une  mollesse  particulière  ; il  adhère  aux  limes 
avec  lesquelles  on  le  travaille;  on  dit  qu’il  graisse  les  lunes.  11 
est  peu  sonore,  et  assez  mou,  mais  moins  que  le  plomb  et 
l’étain. 

Lorsqu’il  est  très-pur,  il  se  réduit  sous  l’action  du  marteau 
en  feuilles  minces  qui  ne  se  fendillent  pas  sur  les  bords.  Le 
zinc  du  commerce  n’est  pas  aussi  malléable  que  le  zinc  pur  ; à 
froid  il  se  gerce  en  môme  temps  qu’il  s’aplatit  sous  le  choc  du 
marteau  ; mais  à la  température  de  130  à 150°,  il  devient  mal- 
léable, et  peut  être  forgé,  laminé  et  môme  tiré  en  fils  très- 
déliés. 

A 205°,  le  zinc  devient  très-cassant  ; on  le  pulvérise  facile- 
ment dans  un  mortier  de  fer  chauffé  à celte  température. 

Ce  métal  a peu  de  ténacité  ; un  fil  de  zinc  de  2 millimètres 
de  diamètre  se  rompt  sous  un  poids  de  12  kilogrammes. 

Le  zinc  entre  en  fusion  à la  température  de  412°  ; si  on  le 
laisse  refroidir  lentement , il  cristallise  en  prismes  à base 
hexagonale.  Le  zinc  peut  cristalliser  dans  un  autre  système  cris- 
tallin, et  affecter  la  forme  de  dodécaèdres  rhomboïdaux  qui 
sont  semblables  aux  cristaux  de  pyrite  jaune  et  de  cobalt  gris. 

(M.  Nicklès.) 

Lorsque  le  zinc  est  fondu,  on  le  réduit  aisément  en  grenailles 
en  le  faisant  tomber  d’une  certaine  hauteur  dans  une  terrine 
remplie  d’eau. 


Le  zinc  est  volatil  ; quand  on  le  chauffe  au  rouge  blanc,  il 
entre  en  ébullition  et  distille.  Cette  distillation  peut  se  faire 
dans  un  creuset  de  terre,  dont  le  fond  porte  un  tube  de  terre 
qui  monte  dans  l’intérieur  du  creuset,  un  peu  au-dessus  de  la 
moitié  de  sa  hauteur  : ce  tube  passe  à travers  la  grille  du  four- 
neau, et  vient  se  rendre  au-dessous  de  celte  grille  dans  un  vase 
plein  d’eau.  Le  creuset  doit  ôtre  seulement  à moitié  plein  de 
zinc  ; on  lute  avec  soin  le  couvercle  et  on  chauffe  au  rouge 
blanc  ; les  vapeurs  métalliques  sont  chassées  de  haut  en  bas,  et 
se  condensent  dans  le  tube,  qui  laisse  ensuite  couler  le  zinc 
dans  1 eau. 

, Pn  distille  aussi  le  zinc  dans  une  cornue  de  terre  ; pour 
evi  er  que  le  col  de  la  cornue  ne  s’obstrue,  on  a soin  de  faire 
sortir  de  temps  en  temps  le  zinc  condensé  dans  le  col  de  la 
cornue,  au  moyen  d une  tige  de  fer,  et  on  le  fait  tomber  dans 


Le  zinc  du  commerce  n est  jamais  pur.  Il  contient  à peu  près 

ii^nheîn,e  SOn  polds  dc  corPs  étrangers,  qui  sont  surtout  le 
Ç \el  ^er  j °n  Y tl-ouve  quelquefois  du  carbone,  du  cuivre, 
ou  cadmium  et  de  Parsème. 
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ZINC. 


La  distillation  ne  purifie  pas  complètement  le  zinc  des  métaux 
étrangers  avec  lesquels  il  est  allié.  Le  zinc  distillé  relient  en- 
core de  l’arsenic,  du  cadmium  et  même  du  plomb.  Pour  le 
débarrasser  de  l’arrsenic,  on  le  fait  chauffer  au  rouge  avec  t / 5 
environ  de  son  poids  de  nitre,  qui  oxyde  une  partie  du  zinc  et 
transforme  l’arsenic  en  arséniate  de  potasse  : on  reprend  la 
masse  par  l’eau  qui  enlève  tous  les  composés  solubles,  et  l’on 
dissout  ensuite  le  zinc  dans  l’acide  sulfurique  faible  ; le  plomb 
passe  à l’état  de  sulfate  insoluble  ; le  cuivre  et  le  cadmium  peu- 
vent être  précipités  à l’état  de  sulfures  au  moyen  de  l'acide  suif- 
hydrique  : il  reste  alors  dans  la  liqueur  du  sulfate  de  zinc  pur 
que  l’on  précipite  par  un  carbonate  alcalin  : le  carbonate  de 
zinc  est  ensuite  réduit  par  le  charbon. 

Le  zinc  ne  s’oxyde  pas  dans  l’air  sec  ; exposé  à l’air  humide, 
il  se  recouvre  rapidement  d’une  couche  blanchâtre  et  très- 
mince  d’oxyde  de  zinc,  qui  est  en  partie  carbonate  et  qui  pré- 
serve le  reste  du  métal  d’une  altération  subséquente. 

Le  zinc  chauffé  au  contact  de  l’air  s’enflamme  vers  500°,  et 
brûle  avec  une  flamme  blanche  dont  l’éclat  est  dû  surtout  à la 
présence  de  l’oxyde  de  zinc  qui  est  fixe  et  infusible  : un  creuset, 
contenant  du  zinc  que  l’on  chauffe  au  ronge,  se  remplit  en  peu 
de  temps  de  flocons  lanugineux  d’oxyde  de  zinc. 

La  planure  de  zinc,  chauffée  à la  flamme  d’une  bougie,  brûle 
avec  une  vive  lumière. 

Le  zinc  décompose  facilement  la  vapeur  d’eau  sous  l'influence 
de  la  chaleur,  et  donne  de  l’hydrogène  et  de  l’oxyde  de  zinc.  La 
décomposition  de  l’eau  par  le  zinc  commence  à être  sensible  à 
100°.  Cette  expérience  peut  être  exécutée  au  moyen  de  l’appa- 


Fig.  116. 


reil  représenté  dans  la  figure  116.  Le  ziac  décompose  rcan  à 

froid  sous  l’influence  des  acides,  même  faibles,  et  dégagé  de 
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l’hydrogène  : S03,H0  -l-Zn  = S03,ZnO  -h  H;  c’est  ainsi  que  l’on 
prépare  l’hydrogène. 

Le  zinc  du  commerce,  qui  contient  de  petites  quantités  de 
fer,  de  plomb,  de  soufre,  d’arsenic,  de  phosphore  et  de  carbone, 
se  dissout  rapidement  dans  les  acides;  le  zinc  pur,  au  contraire, 
n’est  attaqué  qu’avec  lenteur  par  les  acides,  surtout  dans  des 
vases  de  verre. 

Les  hydrates  de  potasse  et  de  soude  dissolvent  le  zinc  sous 
l’influence  de  la  chaleur,  forment  des  zincates  alcalins  et  dé- 
gagent de  l’hydrogène. 

Le  zinc  précipite  de  leurs  dissolutions  un  grand  nombre  de 
métaux  tels  que  le  cuivre,  l’étain,  l’antimoine,  etc.  Mis  en  con- 
tact avec  une  dissolution  d’un  sel  de  fer,  il  détermine  la  dé- 
composition de  l’eau  ; l’hydrogène  se  dégage,  tandis  que  l’oxy- 
gène se  porte  sur  le  zinc  qui  se  dissout  et  précipite  le  fer  à 
l’état  de  peroxyde. 

Usages  du  zinc.  — Le  zinc  réduit  en  feuilles  est  employé 
pour  toitures,  gouttières,  tuyaux  de  conduite,  ornements  re- 
poussés. Le  zinc  est  l’élément  électro-positif  des  piles  employées 
par  l’industrie.  Pulvérisé,  il  est  employé  dans  les  feux  d’artifice 
pour  produire  des  étoiles  brillantes.  Indépendamment  de  ses 
applications  a 1 état  libre,  il  entre  dans  la  composition  du  laU 
ton,  du  maillechori.  Le  fer  galvanisé  employé  pour  les  fils  télé- 
graphiques est  du  fer  recouvert  de  zinc  par  immersion  dans 
un  bain  de  ce  métal. 


OXYDES  DE  ZINC. 


Le  zinc  forme  avec  l’oxygène  quatre  composés  : 
Le  sous-oxyde  de  zinc  Zn20  ; 

Le  protoxyde  de  zinc  anhydre  ZnO  ; 

L’hydrate  d’oxyde  de  zinc  ZnO, HO  ; 

Le  bioxyde  de  zinc  ZnO2. 


PROTOXYDE  DE  ZINC  ANHYDRE.  ZnO. 

Équivalent  = 506,50  ou  40,52. 


Le  protoxyde  de  zinc  était  connu  autrefois  sous  les  noms  de 

^Cet  Jvvde’e^'Tl' ^ r\lh\llim  a!bum>  lWa  philosopkica,  etc. 
mS  renî-Jnd  ,,  ^nl  Jauue  <Iua^  on  le  calcine, 

cimn h^emern  Lr  ?!'lnèltlV0  Par  refroidissement.  Il  est 
dHinr  tTrh  Ct,lndüc(0IUP°sabl0  par  la  chaleur.  L’oxyde 
iLovh, X ÆifaC,lement  par  le  chai>bon  > exposé  à l’air,  il 
de  carb0n,1(iue,  et  acquiert  ainsi  la  propriété  de 
laue  effervescence  avec  les  acides.  1 p 

l’aclion^hpu  1voxyde  d-,?  Zlnc  cristallisé  en  soumettant  le  zinc  à 
de  la  vapeur  d eau.  On  le  trouve  souvent  aussi  crislal- 
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HYDRATE  D’OXYDE  DE  ZINC. 

lise  dans  les  cheminées  de  certaines  usines;  ses  cristaux  sont 
alors  jaunâtres  et  présentent  la  forme  de  prismes  courts,  à six 
pans,  avec  une  seule  face  terminale. 

L’oxyde  de  zinc  anhydre  se  dissout  assez  difficilement  dans  les 
dissolutions  alcalines  même  concentrées;  mais  lorsqu’on  le  fond 
au  creuset  d’argent  avec  de  la  potasse  ou  de  la  soude,  il  forme 
avec  ces  bases  des  combinaisons  solubles  dans  lesquelles  l’oxyde 
de  zinc  joue  le  rôle  d’acide. 

On  prépare  ordinairement  l’oxyde  de  zincanbvdre  en  chauf- 
fant du  zinc  dans  un  creuset  ouvert  ; une  partie  de  l’oxyde  s’é- 
chappe du  creuset  sous  la  forme  de  flocons  blancs,  et  il  en  reste 
une  grande  partie  attachée  aux  parois  du  creuset  ou  à la  surface 
du  métal  ; on  le  détache  de  temps  en  temps  pour  laisser  un 
libre  accès  à l’air. 

L’oxyde  de  zinc  peut  encore  être  préparé  en  soumettant  à la 
calcination  l’azotate  de  zinc,  ou  le  carbonate  de  zinc  que  l’on 
obtient  par  double  décomposition. 

Applications.  — L’oxyde  de  zinc,  mêlé  à des  huiles  sicca- 
tives, peut  remplacer  la  céruse,  et  porte  alors  le  nom  de  blanc 
de  zinc;  cette  couleur  présente  l'avantage  de  ne  pas  noircir, 
comme  la  céruse,  par  les  émanations  sulfureuses;  mais  elle  ne 
résiste  pas  aussi  bien  que  la  céruse  aux  intempéries  de  l’air. 

On  peut  obtenir  une  peinture  résistant  bien  à l’air  et  à l’hu- 
midité, en  délayant  l’oxyde  de  zinc  dans  une  dissolution  con- 
centrée (58°  Baumé)  de  chlorure  de  zinc,  additionnée  d’un  peu 
de  carbonate  de  soude  (Sorel);  On  applique  cette  couleur  sur 
les  substances  à recouvrir,  et,  au  bout  de  quelques  heures,  elle 
est  déjà  adhérente  et  dure. 

L’oxyde  de  zinc  délayé  dans  l’azotate  de  cobalt  et  chauffé  -au 
rouge,  donne  une  couleur  verte  connue  sous  le  nom  de  vert  de 
Iiihnmann. 


HYDRATE  D’OXYDE  DE  ZINC. 

L’oxyde  de  zinc  hydraté  s’obtient  en  versant  de  la  potasse 
étendue  dans  une  dissolution  d’un  sel  de  zinc;  on  doit  éviter 
d’ajouter  un  excès  d’alcali  qui  dissoudrait  l’hydrate  d’oxyde  de 
zinc.  Ce  corps  est  blanc;  après  une  dessiccation  à l’air  sec,  il  a 
pour  composition  ZnO,llO.  Lorsqu’il  vient  d’être  précipité,  il  se 
dissout  très- facilement  dans  les  dissolutions  alcalines  même 
très-étendues,  mais  il  perd  celte  propriété  par  une  simple  des- 
siccation à la  température  ordinaire,  et  ne  se  dissout  plus  dans 
les  alcalis  que  sous  l’influence  de  la  chaleur. 

L’hydrate  d'oxyde  de  zinc  est  sokible  dans  la  potasse,  la  soude 
et  l’ammoniaque,  et  forme  des  composés  salins  qui  portent  le 
nom  de  zinc  aies. 

Lorsqu’on  introduit  du  fer  et  du  zinc  dans  un  flacon  contc- 
nant  de  la  potasse  ou  de  l’ammoniaque,  il  se  dégage  de  1 hy- 
drogène, et  il  se  dépose  contre  les  parois  du  vase  des  cristaux 
brillants  qui  ont  pour  foripule  : Znü.lIO,  et  qui  dérivent  d un 
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prisme  droit  rliomboïdal  (M.  Nicklès);  le  zinc  seul  se  dissout 
dans  cette  réaction,  et  le  fer  sert  de  pôle  positif;  ce  dernier 
métal  peut  être  remplacé  par  du  plomb  ou  par  du  cuivre. 


CARACTÈRES  DES  SELS  DE  ZINC 

Le  protoxyde  de  zinc  est  le  seul  oxyde  de  ce  métal  qui  forme 
des  sels. 

Les  sels  de  zinc  sont  incolores,  d’une  saveur  styplique,  amère 
et  nauséabonde.  Ils  sont  vénéneux  et  agissent  à faible  dose, 
comme  l’émétique;  ils  ont  été  longtemps  employés  comme  vo- 
mitifs. Le  zinc,  étant  un  métal  qui  s’oxyde  facilement  sous  l’in- 
fluence des  matières  organiques  et  dont  les  sels  sont  vé- 
néneux, ne  peut  être  appliqué  à la  confection  des  vases  des- 
tinés à la  préparation  ou  à la  conservation  des  aliments  ou  des 
boissons. 

Les  sels  de  zinc  ont  une  réaction  acide;  ils  ne  sont  pré- 
cipités par  aucun  métal;  on  les  reconnaît  aux  caractères  sui- 
vants : 

Potasse , soucie,  ammoniaque.  — Précipité  blanc,  gélatineux, 
soluble  dans  un  excès  de  réactif. 

Carbonate  de  soude  ou  de  potasse.  — Précipité  blanc  de  carbo- 
nate basique,  insoluble  dans  un  excès  de  réactif,  soluble  dans 
la  potasse  et  l’ammoniaque.  Ce  précipité  ne  se  forme  pas  quand 
la  dissolution  contient  une  grande  quantité  de  sel  ammoniac, 
mais  reparaît  par  une  ébullition  prolongée. 

(*)  Carbonate  d'ammoniaque.  — Précipité  blanc,  soluble  dans 
un  excès  de  réactif. 

(*)  Phosphate  de  soude.  — Précipité  blanc  de  phosphate  de 
zinc,  soluble  dans  les  acides,  ainsi  que  dans  la  potasse,  la  soude 
et  l’ammoniaque. 

(*)  Acide  oxalique  ou  oxalate  alcalin.  — Précipité  blanc  cristal- 
lin, qui  ne  se  forme  qu’au  bout  d’un  certain  temps,  lorsque  les 
dissolutions  sont  étendues  ; il  est  soluble  dans  la  potasse,  dans 
1 ammoniaque  et  dans  l’acide  chlorhydrique.  Le  sel  ammoniac 
ne  s’oppose  pas  sensiblement  à la  précipitation. 

Cyanoferrure  de  potassium.  — Précipité  blanc  insoluble  dans 
les  acides.  11  est  teint  en  bleu  si  la  dissolution  est  très-acide. 

Cyanoferride  de  potassium.  — Précipité  jaune  sale,  soluble 
dans  1 acide  chlorhydrique  libre.  Ce  précipité  est  le  seul  com- 
pose colore  que  forment  les  sels  de  zinc  avec  les  réactifs. 

Acide  suif  hydrique.  — Pas  de  précipité,  à moins  que  l’acide  du 
sel  ne  soit  peu  énergique.  Ainsi  l’acétate  de  zinc  est  précipité 
complètement  par  l’acide  sulfhydrique. 

Suif  hydrate  d ammoniaque.  — Précipité  blanc  de  sulfure 
Hydraté.  Si  la  liqueur  était  très-acide,  le  précipité  ne  se  forme- 
rait pas.  1 

Chauffés  au  chalumeau  sur  un  charbon,  à la  flamme  inté- 
rieure et  avec  addition  de  carbonate  de  soude,  les  sels  de  zinc 
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donnent  un  petit  grain  métallique  qui  dégage  des  fumées  blan- 
ches. 

Le  zinc  contenant  presque  toujours  du  fer,  ce  dernier  métal 
entre  en  dissolution  lorsqu’on  traite  le  zinc  du  commerce  par 
les  acides  ; aussi  les  dissolutions  de  zinc  précipitent-elles  sou- 
vent en  bleu  par  le  cyanoferrure  de  potassium.  Pour  obtenir  un 
sel  de  zinc  exempt  de  fer,  il  suffit  de  mettre  le  zinc  divisé  en 
contact  avec  un  excès  d’acide  azotique  étendu  d’eau.  Le  zinc  seul 
entre  en  dissolution,  tandis  que  le  fer  reste  en  suspension  dans 
la  liqueur  à l’état  d’hydrate  de  sesqui-oxyde  (Gay-Lussac). 


(*)  SULFURE  DE  ZINC.  ZtlS. 

Équiv.  ==  606,50  ou  48,52. 

Le  sulfure  de  zinc  hydraté  qu’on  obtient  en  versant  un  sulfure 
soluble  dans  un  sel  de  zinc,  ou  en  faisant  passer  un  courant 
d’acide  sulfhydrique  dans  une  dissolution  d’acétate  de  zinc,  est 
une  poudre  blanche,  légère,  insoluble  dans  l’eau  ; il  est  attaqué 
à chaud  par  l’acide  chlorhydrique  concentré. 

Le  sulfure  anhydre  peut  être  préparé  par  un  grand  nombre  de 
procédés,  mais  on  l’obtient,  en  général,  en  distillant  à plusieurs 
reprises  un  mélange  de  fleur  de  soufre  et  d’oxyde  de  zinc. 

Le  zinc  détone  quelquefois  quand  on  le  chauffe  avec  du  sou- 
fre ou  avec  certains  sulfures,  tels  que  le  cinabre  et  le  persulfure 
de  potassium. 

Le  sulfate  de  zinc  chauffé  avec  du  charbon  est  réduit  à l’état 
de  sulfure. 

Le  sulfure  de  zinc  anhydre  préparé  par  les  méthodes  précc- 
dentes  est  une  poudre  jaune  beaucoup  plus  difficile  à fondre 
que  le  zinc;  il  se  dissout  avec  lenteur  dans  l’acide  chlorhydri- 
que concentré,  en  dégageant  de  l’acide  sulfhydrique. 

Le  sulfure  de  zinc  natif  est  connu  sous  le  nom  ae  blende.  11  se 
rencontre  en  général  dans  les  roches  de  transition  ou  dans  les 
terrains  primitifs  slratiformes. 

On  rencontre  rarement  le  sulfure  de  zinc  à l’état  de  pureté  ; 
il  contient  en  général  des  sulfures  de  fer,  de  cadmium,  de  plomb, 
de  cuivre,  d’arsenic,  de  l’alumine,  de  la  silice,  de  la  magnésie 
et  du  fluorure  de  câlcium. 

Le  sulfure  de  zinc,  grillé  au  rouçe  sombre,  se  transforme  en 
sous-sulfate,  en  dégageant  de  l'acide  sulfureux  ; mais,  à une 
température  plus  élevée,  ce  dernier  sel  se  décompose  et  laisse 
pour  résidu  de  l’oxyde  de  zinc  : le  grillage  complet  de  la  blende 
est  assez  difficile. 

Le  sulfure  de  zinc  se  combine  avec  les  sulfures  alcalins.  Un 
obtient  un  sulfure  double  de  zinc  et  de  sodium,  en  fondant  le 
sulfure  de  zinc  avec  le  carbonate  de  soude  (M.  Bertbier). 

On  peut  retirer  tout  le  zinc  contenu  dans  la  blende,  en  dis- 
tillant ce  sulfure  avec  t partie  de  charbon  et  5 parties  et  un 
tiers  de  carbonate  de  chaux  (Berzelius). 


CARBONATE  DE  ZINC. 
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SULFATE  DE  zinc.  Zn0,S03,7H0. 

Ëquiv.  = 1794,00  ou  143,52. 

Lé  sulfate  de  zinc  est  blanc;  lorsqu’il  cristallise  à la  tempéra- 
ture ordinaire,  il  contient  43,92  pour  100  d’eau  ou  7 équivalents. 
Ses  cristaux  affectent  la  forme  prismatique  et  sont  semblables 
aux  cristaux  de  sulfate  de  magnésie. 

Le  sulfate  à 7 équivalents  d’eau  : S03,Zn0,7II0,  est  soluble 
dans  deux  fois  et  demie  son  poids  d’eau  à la  température  ordi- 
naire, et  dans  son  propre  poids  d’eau  à 100°.  Exposé  à l’action 
de  la  chaleur,  il  commence  par  se  déshydrater,  puis  il  perd 
de  l’oxygène  et  de  l’acide  sulfureux,  et  se  change  en  un  sulfate 
basique  qu’une  température  rouge  décompose  complètement 
en  acide  sulfureux,  en  oxygène  et  en  oxyde  de  zinc.  Calciné  avec 
du  charbon  dans  une  cornue  de  grès,  le  sulfate  de  zinc  laisse 
.distiller  du  zinc  métallique. 

Pour  obtenir  le  sulfale  de  zinc  pur,  on  dissout  le  zinc  du 
commerce  dans  l’acide  sulfurique  faible,  et  l’on  fait  passer  un 
excès  de  chlore  dans  la  liqueur  pour  suroxyder  le  fer.  On  fait 
légèrement  chauffer  la  dissolution  avec  du  carbonate  de  zinc  qui 
précipite  le  sesqui-oxyde  de  fer  ; il  ne  reste  plus  qu’à  filtrer  la 
liqueur,  et  à l’évaporer,  pour  obtenir  des  cristaux  de  sulfate  de 
zinc  pur. 

Le  sulfate  de  zinc  du  commerce  provient  du  grillage  de  la 
blende  : il  contient  ordinairement  du  sulfate  de  magnésie  et  des 
traces  de  sulfates  de  fer  et  de  cuivre.  On  le  fait  fondre  dans  son 
eau  de  cristallisation,  et  on  le  coule  en  masses  blanches  tantôt 
cristallines,  tantôt  amorphes  et  compactes.  Il  est  désigné  quel- 
quefois sous  le  nom  d e vitriol  blanc  ; on  l’emploie  dans  quelques 
opérations  de  teinture  ; on  s’en  sert  aussi  en  médecine  pour  les 
maladies  des  yeux. 


(*)  CARBONATE  DE  ZINC.  ZnO,C02. 

Équiv.  = 781,50  ou  G2,50. 

Ce  sel  se  rencontre  dans  la  nature  en  petits  cristaux,  et  plus 
Sonaté°pUS  JM1roi7aes  épigéniques,  empruntées  à la  chaux 
amorphes?  ‘ ° VG  UUSS1  en  stalaetites  et  en  masses 

/ !,5y,LC°n-nU  d?S  lu'nt‘ral°gistes  sous  les  noms  de  smithsonite, 
calamine , zmconite.  ’ 

'faonate  Z1!1C  n,at^rel  est  souvent  mélangé  au  silicate 

mule  est  C0SZn0?n  ^ fer*  dc  Cuivrc’  et  à la  Salène-  Sa 

léèivpni^nT^f  £?  zinc  est  insoluble  dans  l’eau  pure,  mais  il  est 
o ement  soluble  dans  1 eau  chargée  d’acide  carbonique.  Sa 
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composition  permet  de  le  considérer  comme  résultant  de  l’union 
de  2 équivalents  de  carbonate  neutre  de  zinc  avec  3 équivalents 
d’hydrate  d’oxyde  de  zinc  : (C02,Zn0)2,(Zn0,II0)3. 

On  obtient  un  carbonate  de  zinc  cristallisé  en  dissolvant  de 
l’oxyde  de  zinc  dans  la  potasse  ou  la  soude,  et  en  abandonnant 
la  dissolution  à elle-même  au  contact  dé  l’air  ; elle  absorbe  ainsi 
peu  à peu  de  l’acide  carbonique,  et  laisse  déposer  des  cristaux. 

Le  carbonate  de  zinc,  soumis  à l’action  de  la  chaleur,  perd 
son  eau  en  même  temps  que  son  acide  carbonique,  et  laisse  un 
résidu  d’oxyde  de  zinc. 


(*)  EXTRACTION  DD  ZINC. 


Bien  que  les  minéraux  qui  contiennent  du  zinc  soient  nom- 
breux, il  n’y  en  a que  trois  qui  soient  assez  abondants  pour  servir 
de  minerais,  et  encore  l’un  d’eux,  le  silicate,  étant  irréductible 
par  le  charbon,  ne  peut  servir  à la  fabrication  du  zinc  par  les 
procédés  actuellement  employés  : les  minerais  du  zinc  se  rédui- 
sent donc  à deux,  qui  sont  la  ca- 
lamine (carbonate  de  zinc)  et  la 
blende  (sulfure  de  zinc). 


Traitement  métallurgique. 

— Le  traitement  métallurgique 
des  minerais  de  zinc  comprend 
deux  opérations  bien  distinctes  : 
la  calcination  ou  le  grillage  dumi- 


nerai,  et  la  réduction  de  l’oxyde 
par  le  charbon  dans  des  appareils 
dislillatoires  convenablement  dis- 
posés. 

Le  zinc  est  toujours  extrait  de 
ses  minerais  par  distillation. 

On  calcine  d’abord  la  calamine 
pour  en  chasser  l’eau  et  l'acide 
carbonique  ; celte  operation 
s’exécute,  en  Belgique,  dans  des 
fours  coulants  analogues  aux 
fours  à chaux  : en  Angleterre, 
cette  calcination  se  fait  dans  les 
fours  à réverbère,  chauffés  à la 
houille  : dans  la  Silésie  et  la  Ca- 
rinthie,  on  calcine  les  minerais 
de  zinc  dans  des  fours  à réver- 
bère chauffés  par  les  flammes 

aerdues  des  fours  de  réduction. 

le  grillage  de  la  blende  a pour  but  de  ramener  ce  sulfure  a 
‘état  d’oxyde  ; il  est  très-rare  qu’on  y arrive  en  une  seule  opé- 
:alion:  ormna’iremenl  on  fait  d'abord  subir  4 la .blende  en 
morceaux  un  premier  grillage  pour  la  désagregei  et  chasseï  la 
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plus  grande  partie  du  soufre  quelle  contient.  Ce  grillage  s’exé- 
cute, soit  dans  des  fours  à réverbère  chauffés  au  bois,  à la  houille 
ou  à flammes  perdues,  soit  dans  des  fours  coulants  à cuisson 
continue,  soit  dans  des  fourneaux  à cuve  à courant  d’air  forcé. 
Le  soufre  contenu  dans  la  blende  permet  de  n’ajouter  du  com- 
bustible qu’au  commencement  de  la  mise  en  feu  : en  chargeant 
les  fours  avec  la  blende  et  un  peu  de  nitre,  on  peut  employer 
le  mélange  gazeux  qui  se  dégage  au  gueulard,  pour  la  fabri- 
cation de  l’acide  sulfurique.  La  blende,  grillée  une  première 
fois,  est  finement  pulvérisée  et  grillée  de  nouveau  dans  un  four 
à réverbère,  qui  est  ordinairement  chauffé  par  les  flammes  per- 
dues du  four  de  réduction. 

Le  minerai,  étant  ramené  par  le  grillage  ou  la  calcination  à 
l’état  d’oxyde,  est  mélangé  avec  son  volume  d’escarbilles  de 
coke  ou  de  houille  sèche  grossièrement  concassée,  puis  chargé 
dans  les  vases  de  formes  variables  où  s’opère  la  distillation  d’a- 
près l'une  des  méthodes  suivantes. 


Méthode  belge. 


La  figure  117  représente  le  four  employé  en  Belgique  pour  le 
minerai  de  zinc  : a représente  des  cornues  cylindriques  dans 
lesquelles  on  introduit  le  mélange  de  charbon  'et  de  calamine. 
Chaque  four^  contient  46  cornues  ; elles  présentent  une  légère 
inclinaison  d’arrière  en  avant  : ces  cornues  communiquent  avec 
un  tube  conique  de  fonte  b dans  lequel  se  fait  la  condensation 
du  zinc,  une  allonge  de  tôle  c retient  et  condense  les  vapeurs 
de  zinc  qui  sont  entraînées  par  le  courant  du  gaz. 


Méthode  silésienne. 

En  Silésie  la  réduction  s opère  dans  des  espèces  de  moufles 


l'ig.  118. 


b ïouÆ  et  ^posant  à plat  sur  les  deux  côtés  du 

(Afl1-  118) , les  vapeuis  de  zinc  traversent  une  allonge  de 
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terre  appelée  botte  qui  communique  avec  la  moufle,  et  viennent 
se  condenser  dans  un  pot  qui  est  en  dehors  du  fourneau. 


Méthode  anglaise . 

En  Angleterre  la  distillation  du  z.inc  se  fait  per  descensum  dans 
un  appareil  représenté  figure  H 9.  Le  mélange  est  introduit 
dans  les  creusets  a,  a ; le  zinc  distille  et  descend  par  des  tubes 
verticaux  dans  les  creusets  inférieurs  b,  b. 

Laminage  du  *inc.  — Le  zinc  destiné  au  laminage  est 
d’abord  purifié  par  une  fusion;  on  le  puise  ensuite  avec  une 

poche  et  on  le  coule  dans  des 
lingolières.  Les  couches  supé- 
rieures sont  les  plus  pures  : les 
couches  inférieures  où  le  plomb 
et  le  fer  se  sont  concentrés  sont 
impropres  au  laminage,  et  don- 
nent du  zinc  qui  est  employé  au 
moulage,  à la  fabrication  des  cou- 
leurs à base  de  zinc,  etc.  Cette 
refonte  se  fait  quelquefois  dans 
des  chaudières  de  fonte,  mais 
le  zinc  se  combine  alors  arec 
une  petite  quantité  de  fer;  il  est 
mieux  d’oçérer  la  fusion  dans 
des  fours  à réverbère  dont  la 
sole  est  d’argile  réfractaire  ; ces 
fours  n’ont  qu'une  porte  placée 
sous  la  cheminée  et  à l’opposé 
de  la  grille  : on  charge  les  lin- 
gots de  zinc  brut  près  de  l'autel, 
et  le  zinc,  au  fur  et  à mesure  qu'il  fond,  coule  sur  la  sole  et  vient 
se  rassembler  dans  le  bassin  de  réception  placé  devant  la  porte 
de  travail;  on  le  puise  dans  ce  bassin  pour  le  couler  dans  les 
lingolières.  La  température  doit  être  aussi  basse  que  possible. 

Le  réchaufTagc  des  lingots  et  des  feuilles  de  zinc  s’exécute, 
soit  dans  des  fours  dormants  analogues  à ceux  qu’on  emploie 
pour  la  tôle,  soit  dans  des  fours  à réverbère  chauffés  par 
les  flammes  perdues  du  four  à refondre  le  zinc.  Le  laminage 
ne  peut  se  faire  qu’à  une  température  dont  les  limites,  très- 
rapprochécs,  sont  comprises  entre  120  et  150  degrés.  En  deçà 
et  au  delà  de  ces  limites,  le  zinc  devient  cassant. 


i 
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(*)  CADMIUM.  Cd. 

Equiv.  = 700  ou  56. 

Ce  métal  a été  découvert  en  181  S,  par  Hermann  et  Stromeyer. 

Le  cadmium  est  un  métal  d’un  blanc  bleuâtre,  malléable  et 
ductile,  qui  se  trouve  dans  la  nature  à l’état  de  sulfure  et  ac- 
compagne ordinairement  le  zinc  dans  ses  minerais.  Il  est  plus 
fusible  (360°)  et  plus  volatil  (860°)  que  le  zinc;  aussi,  dans  les 
usines àzinc,  les  premiers  produits  delà  distillation  sont  les  plus 
riches  en  cadmium.  Ces  produits  sont  mis  à part,  et  l’on  en 
extrait  le  cadmium  par  une  nouvelle  distillation  avec  du  charbon . 

Sa  densité  est  8,6  à 15°. 

On  ne  connaît  qu’un  oxyde  de  cadmium  CdO  qui  forme  des 
sels,  faciles  à distinguer  des  sels  de  zinc,  parce  que  la  potasse  y 
forme  un  précipité  blanc  insoluble  dans  un  excès  de  réactif,  et 
l’acide  sulî'hydrique,  ou  les  sulfures  solubles,  un  précipité  jaune. 
Le  sulfure  de  cadmium  ainsi  produit  est  employé  dans  les  arts  à 
cause  de  sa  belle  couleur. 


TUNGSTÈNE.  Tu  ou  W. 


Equiv.  = 1150  ou  92. 

L’acide  tungstique  a été  découvert  par  Schèele  en  1780.  Peu 
de  temps  après,  les  frères  d’Elhuyart  démontrèrent  la  présence 
du  tungstène  dans  le  wolfram  (tungstate  de  fer  et  de  manga- 
nèse), et  isolèrent  ce, métal  en  réduisant  l’acide  tungstique. 

Le  tungstène,  préparé  à une  température  peu  élevée,  est 
d un  gris  foncé  et  peut  prendre  de  l’éclat  par  le  frottement  : il 
est  fixe  et  a peu  près  infusible.  Chauffé  à 150°  du  pyromètre 
le  tungstène  s’agglomère,  devient  très-dur  et  se  laisse  à peine 
attaquer  par  la  lime.  r 

Sa  densité  est  comprise  entre  17,1  et  17>3>  pour  le  métal  ré- 

paM^hydroSn?011’  ^ ®atrB  17,9  61  18,2  P°Ul'  le  métal  réduit 

pal'  \Q  grïUag6*  brûle  et  se  transforme 
en  acide  tungstique.  Ce  métal  se  décomposé  par  l’eau. 

innff8»im.oPn!*  i 6 ,[ui:l§s^ue  ract-allique  en  réduisant  l’acide 
?t-r  e * charbon  à une  très-haute  température  ; toute- 

carbone U ° )tien*  pas  ainsi  m(^al  pur,  il  contient  toujours  du 

J^àüClion  ^ ^ acide  tungstique  par  l’hydrogène  donne  un 
(>i.i  un,c  grande  pureté,  ou  bien  encore  la  décomposition  du 
cnloiuie  de  tungstène  par  le  sodium,  comme  l’ont  proposé 
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MM.  Wœhler  et  H.  Deville;  dans  ce  cas,  il  est  sans  éclat  et 
n’offre  aucune  texture  cristalline.  (M.  Riche.) 

Le  tungstène  se  combine  avec  l’oxygène  pour  former  un 
oxyde  TuO2,  un  acide  TuO3,  et  un  composé  intei’médiaire  TuO2, 
TuO3.  En  prenant  le  nombre  1916,  pour  l’équivalent  du  tungs- 
tène, M.  Persoz  a été  conduit  à représenter  ces  trois  composés 
par  les  formules-: 

Tu03  — TuO®  — Xu03  + TuO®  = 2TuOk. 


ACIDE  TUNGSTIQUE. 

On  prépare  facilement  l’acide  tungstique  anhydre  en  chauf- 
fant au  rouge  un  de  ses  hydrates. 

M.  Debray  a obtenu  des  cristaux  d'acide  tungstique  anhydre 
en  faisant  passer  un  courant  d’acide  chlorhydrique  sur  du 
tungstate  de  soude  mélangé  de  carbonate  de  soude.  L’acide 
tungstique  ainsi  obtenu  cristallise  en  prismes  rectangulaires  ou 
bien  en  trémies  de  couleur  vert-olive  foncé. 

Quand  on  chauffe  l’acide  tungstique  au  rou<m,  il  change  de 
teinte,  mais  par  le  refroidissement  il  reprend  sa  nuance  pri- 
mitive. . ,111 

L’acide  tungstique,  même  apres  sa  calcination,  est  solume 

dans  les  dissolutions  alcalines  et  dans  l’ammoniaque. 

On  connaît  deux  hydrates  insolubles  d'acide  tungstique  : le 
premier  Tu03,2H0,  est  blanc,  et  le  second  TuO3, HO  est  jaune. 


ÉTAIN.  Su. 

Equiv.  = 737,6  ou  69. 


L’étain  est  un  des  métaux  les  plus  anciennement  connus;  il 
est  presque  aussi  blanc  que  l'argent  ^cependant  son  relie  s 
un  peu  launfttre;  il  manifeste  une  odeur  fort  desagiéablc  lois 
qu’on  le  frotte  entre  les  doigts.  Il  est  irôs-maljeabïe;  on  peut  le 
réduire  par  le  battage  en  rouilles  minces.  L etain  est  peu  te- 
nace unP fil  de  2 millimètres  se  brise  sous  un  poids  de'1™] 
24  kilogrammes.  11  fait  entendre,  quand  on  le  ploie,  un  bruit 
particulier  que  Ton  appelle  cri  de  l'étain.  L étain  est  un  des  - 
Lux  les  plus  mous  et  les  moins  élastiques;  aussi  n • - - P* 

sonorité  Sa  densité  est  7,286,  et  iTaugmentepasse.isibleme.il 

par  le  martelage.  , . , ooto  On  peut  le 

L’étain  entre  en  fusion  a la  températuie  de  2 • • u 

fondre  sur  une  feuille  de  papier,  lorsqu  i J 1s  élevées. 

L’étain  ne  se  volatilise  pas  aux  tempéiatureslw  P lien_ 
H a une  grande  tendance  à cristal  lise  . Ses  engw 

nent  tantôt  au  système  régulier,  tanîJ^.?J““cnt7ent,  cris- 
L’élain  fondu  qu’on  abandonne  à un  refroidissement 
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tallise  en  prismes  à huit  faces.  Quand  on  décape  l’étain  par  un 
acide,  on  reconnaît  que  sa  texture  est  cristalline. 

(*)  Pour  réduire  l’étain  en  poudre,  on  le  fait  fondre  à une 
température  aussi  basse  que  possible,  et  on  l’agite  vivement, 
jusqu’à  ce  qu’il  soit  refroidi,  avec  un  pinceau  formé  de  fils  de 
fer  très-fins.  On  obtient  ainsi  une  poudre  métallique  que  l’on  met 
en  suspension  dans  l’eau,  et  dont  on  sépare  les  parties  les  plus 
lourdes  par  décantation.  Cette  poudre  d’étain  mélée  avec  de  la 
glu  fondue,  sert  dans  l’Inde  à préparer  une  espèce  de  peinture 
métallique  qui  prend  l’aspect  de  l’argent  lorsqu’on  la  brunit 
avec  une  agate. 

L’étain  n'agit  pas  sensiblement  à la  température  ordinaire  sur 
L air  sec  ou  humide;  aussi  peut-on  le  conserver  pendant  lone- 

fPTTinC  fl  l'ail1  cône  ni  tnno  lirvn  Mnln  1 J n\  1 . r ^ 


* j uu  oiamiiqutî  ciiiuvare.  oi  I on 

chauffe  une  petite  quantité  d étain  au  rouge  blanc,  au  moven 
du  chalumeau,  et  qu  on  le  projette  sur  le  sol,  on  voit  le  métal 
se  diviser  en  petits  globules  qui  brûlent  avec  un  vif  éclat. 

acidetstïnni^ue1P0Se  aU  r°U§e’  Gn  S®  transformânt  en 

L’acide  sulfurique  étendu  d’eau  n’attaque  pas  l’étain  d’une 
manière  bien  sensible  mais,  lorsqu’il  est  concentré  et  bouillant 
il  1 oxyde  rapidement  et  dégagé  de  l’acide  sulfureux  en  laissTnf 
un  résidu  de  sulfate  de  protoxyde  d’e'tain  o . Ll  „ 
d’acide  sulfurique  et  d’acide  stlnnique  combinaison 

L acide  chiorhydrique  concentré  dissout  l’étain  elle  fait  ms 
sei  a 1 état  de  protochlorure  en  déo-mpon!  m ^ xtvdU  Pas 

l’odeur  est  orLairement^etfn  + cl  1 
gSeTendteeufndL1-  * fr0id  ^ ^ fiu’Lvtcf u! £ 

excès  d’acide  azotique  ;1  se  démm  j , insoluble  dans  un 
transforme  à l’air  en  ^Deuïïfh-fnnin  ^,^  d azote  <Iui  se 
cette  oxydation  .et  Z ''Utilanjes’.  L'eau  concourt  à 


2(Az05,4H0)  + 3Sn  = 3Sn02  + 2(Az0S,Azm  1101 


que'  avec  une  externe  vïvadténTi  à C0^  Y*  métal  es  fat  U- 
quelquefois  même  de  lumière - Ig  ,Lu.,pi°ducl,10n  de  chaleur  et 
et  dégagé  une  grande  quanülô  i “ l„  ge  ei,Urc  Gn  ébullition, 
1'  acide  azotique  très-faihlp  nn  vaPeurs  nitreuses, 
lenteur.  1 ble  attaque  aussi  l’étain,  mais  avec 

.'égale  dissout  rapidement  l'étain,  e,  produit  du  hichlo- 
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ruré  d’étain,  ou  de  l’acide  métastannique,  si  l’acide  azotique  est 
en  excès  relativement  à l’acide  chlorhydrique. 

Les  alcalis  hydratés  agissent  sur  l’étain  en  dégageant  de  l’hy- 
drogène, et  en  produisant  des  métastannates  solubles. 

Les  corps  comburants,  comme  le  nitre,  attaquent  aussi  l’étain 
sous  l’influence  de  la  chaleur,  et  le  font  passer  à l’état  d’acide 
métastannique. 

L’étain  s’unit  directement  du  soufre,  au  phosphore,  à l’arse- 
nic, au  chlore  et  à un  grand  nombre  de  métaux. 

L’étain  du  commerce  contient  ordinairement  une  petite  quan- 
tité de  plomb,  de  fer,  de  cuivre  et  d’arsenic.  L’étain  le  plus 
estimé  est  celui  de  Malacca.  Les  marchands  d’étain  jugent  delà 
pureté  de  ce  métal  en  le  fondant  à une  douce  chaleur,  et  en 
examinant  l’aspect  de  sa  surface  au  moment  où  il  se  solidifie  : 
l’étain  le  plus  pur  est  le  plus  blanc,  le  plus  brillant,  et  celui  qui 
présente  le  moins  d’indices  de  cristallisation  à sa  surface.  Lors- 
que l’étain  se  recouvre  de  ramifications  cristallines,  après  le  re- 
froidissement ou  par  Faction  des  acides,  lorsque  surtout  il  pré- 
sente une  surface  d’un  blanc  mat,  on  peut  être  à peu  près  as- 
suré qu'il  contient  des  corps  étrangers. 

(*)  Pour  reconnaître  le  degré  d’impureté  de  l’étain,  on  le  sou- 
met aux  épreuves  suivantes. 

On  le  réduit  en  grenailles  ou  en  lames,  et  l’on  en  pèse  50 
grammes  qu’on  traite  dans  un  matras  par  400  ou  500  grammes 
d’acide  chlorhydrique.  Si  le  métal  est  arsénifère,  il  laisse  un 
résidu  insoluble  dans  l’acide  chlorhydrique,  qui  consiste  en  ar- 
senic presque  pur  ; ce  résidu*répand  une  odeur  fortement  al- 
liacée lorsqu’on  en  projette  sur  un  charbon  rouge. 

On  peut  reconnaître  si  l’étain  contient  du  plomb,  du  fer  et  du 
cuivre,  en  le  faisant  bouillir  avec  de  l’acide  azotique  qui  dissout 
ces  trois  derniers  métaux  et  transforme  l’étain  en  acide  méta- 
stannique insoluble.  La  dissolution,  évaporée  et  reprise  par 
l’eau,  forme  un  précipité  blanc  avec  l’acide  sulfurique,  quand 
elle  renferme  du  plomb.  Après  avoir  éliminé  par  le  filtre  le 
sulfate  de  plomb,  on  divise  la  liqueur  en  deux  parties.  L une 
traitée  par  le  cyanoferrure  de  potassium  se  colore  en  bleu, 
nuaud  elle  contient  du  fer  ; une  lame  de  fer  plongée  dans  1 au- 
tre partie  se  recouvre  d’une  çouche  métallique  rouge  quand  elle 

renferme  du  cuivre.  , , ... 

L’étain  peut  être  obtenu  à l’état  de  pureté  par  le  procédé  sui- 
vant On  fait  une  dissolution  chlorhydrique  concentrée  d étain 
du  commerce,  on  la  laisse  refroidir,  et  on  la  recouvre  d une 
couche  d'eau  en  l’agitant  le  moins  possible.  On  plonge  une 
l ime  d’étain  jusque  dans  la  partie  inférieure  du  vase,  et  au  bout 
dc’tmelquës  heures  celle  lime  » recouvre  do  beaux  cr, siaux 

ufôMiw  KnÆepa's  d’antimoino,  ou  lo.ln.ile  par 
l’acide’azotique  qui  le  transforme  en  arec  de 

lubie  cl  dissout  les  mrlaux  «rangers  i^.p»  b é 
l’acide  chlorhydrique  faible  cl  calciné  dans  un  creuseï  d 4 

donne  de  l’étain  pur. 


ÉTAIN. 


289 


On  pensait,  à une  certaine  époque,  que  l’étain  du  commerce 
contenait  assez  d’arsenic  pour  être  d’un  usage  dangereux  dans 
la  confection  des  vases  culinaires  ; en  1781,  Bayen  etCharlard 
démontrèrent  que  les  étains  de  Malacca  et  de  Banca  ne  i enter- 
aient pas  de  proportions  appréciables  d’arsenic,  et  que  les  au- 
tres espèces  d’étain  en  contiennent  au  plus  i / 600,  quantité  tout 
à fait  insuffisante  pour  donner  à l’étain  des  propriétés  véné- 
neuses. 


oxydes  d’étain. 

Les  différents  oxydes  d’étain  présentent  la  composition  sui 
vante  : 


Protoxyde  d’étain SnO  ; 

Acide  métastannique SusO'°,  IÜHO  ; 

— stannique SnO2.  HO  ; 

Stannate  de  protoxyde  d’étain.  . . Sn203  = SnO2  SnO  ; 

Métastannate  de  protoxyde  d étain Sn60"  — SnSQtO.SnO. 


HYDRATE  DE  PROTuXYDE  D’ÉTAIN.  SnO, HO. 

L'hydrate  de  protoxyde  d’étain  se  prépare  en  traitant  le  proto- 
chlorure d’étain  par  l’ammoniaque,  ou  mieux  par  le  carbonate 
de  potasse  ou  de  soude  ; il  se  dégage  de  l’acide  carbonique  et 
du  protoxyde  d’étain  hydraté  qui  se  précipite. 

Ce  corps  est  blanc,  insoluble  dans  l'eau  ; quand  on  le  chauffe 
à l’abri  de  l’air,  il  perd  son  eau  et  se  transforme  en  protoxyde 
anhydre. 

L’hydrate  de  protoxyde  d’étain  peut  jouer  le.  rôle  d’acide  ; il 
se  dissout  très-facilement  dans  la  potasse  et  la  soude,  et  forme 
des  slanniles,  mais  il  perd  sa  solubilité  dans  les  alcalis  en  deve- 
nant anhydre  ; aussi  lorsqu’on  évapore,  même  dans  le  vide,  une 
dissolution  d’hydrate  d’oxyde  d’étain  dans  la  potasse,  l’al- 
cali en  excès  déshydrate  l’oxvde  d’étain  à un  certain  point  de 
la  concentration,  et  détermine  la  précipitation  du  protoxyde 
d étain  anhydre  qui  se  dépose  souvent  en  cristaux  assez  volu- 
mineux. 

Si  l'on  évapore  rapidement  une  dissolution  de  protoxyde  d'é- 
tain dans  la  potasse  concentrée  et  en  excès,  il  se  forme  un  stan- 
nate alcalin  et  il  se  dépose  de  l’étain  métallique  : 


2(SuO,KO,  —Su  + Su02,K0  + KO. 

OXYDE  D’ÉTAIN  ANHYDRE.  SnO. 

Equiv.  = 837,5  ou  G7. 

Cet  oxyde  est  insoluble  dans  l’eau  et  dans  les  dissolutions  al- 
calines étendues;  il  se  dissout  facilement  dans  les  acides; 


290  ACIDE  MÉTASTANNIQUE. 

chauffé  au  contact  de  l’air,  il  s’enflamme  comme  de  l’amadou, 
et  se  transforme  en  acide  stannique.  Quand  il  est  cristallisé,  il 
est  beaucoup  moins  altérable. 

Selon  son  mode  de  préparation,  il  se  présente  avec  des  pro- 
priétés physiques  différentes  ; il  peut  être  brun,  noir  ou  rouge  : 
ces  deux  dernières  modifications  du  protoxyde  d’étain  ont  été 
trouvées  il  y a peu  d’années  (Fremy). 

On  obtient  l’oxyde  d’étain  anhydre  et  cristallisé  en  lames  de 
couleur  olive  en  faisant  bouillir  de  l’hydrate  de  protoxyde  d’é- 
tain avec  un  excès  d’ammoniaque. 

Une  dissolution  d’hydrate  de  protoxyde  d’étain  dans  la  potasse 
donne,  lorsqu’on  l’évapore  dans  le  vide,  des  cristaux  durs  et 
brillants  de  protoxyde  d’étain,  qui  sont  noirs. 

L’hydrate  de  protoxyde  d’étain  se  déshydrate  encore  lorsqu’on 
le  fait  bouillir  avec  une  eau  légèrement  alcaline,  employée  en 
quantité  insuffisante  pour  le  dissoudre  ; on  obtient  ainsi  des  cris- 
taux noirs  de  protoxyde  d’étain  anhydre.  L’oxyde  d'étain  noir  et 
cristallisé,  obtenu  par  les  deux  méthodes  précédentes,  éprouve, 
quand  on  le  chauffe,  une  espèce  de  décrépitation  ; chaque  cris- 
tal se  transforme  en  un  grand  nombre  de  petites  lames  douces 
au  toucher,  de  couleur  olive,  qui  ressemblent  à l’oxyde  préparé 
par  l’ammoniaque. 

On  peut  préparer  un  oxyde  d’étain  anhydre  d’un  très-beau 
rouge  de  minium  en  précipitant  le  protochlorure  d’étain  par 
l’ammoniaque,  faisant  bouillir  l'oxyde  pendant  quelques  mi- 
nutes avec  un  excès  d’ammoniaque,  et  desséchant  ensuite  le 
précipité  à une  température  modérée  en  présence  du  sel  ammo- 
niac qui  a pris  naissance.  On  voit  l’hydrate  blanc  se  transfor- 
mer en  un  corps  d'un  très-beau  rouge.  Cet  oxyde  perd  sa  couleur 
rouge  quand  on  le  frotte  avec  un  corps  dur,  et  se  transforme 
en  oxyde  de  couleur  olive,  qui  représente  l’état  le  plus  stable 
du  protoxyde  d’étain. 

L’hydrate  de  protoxyde  d’étain  dissous  dans_  un  léger  excès 
d’acide  acétique,  d’une  densité  de  1,06,  s’en  sépare  pou  à peu 
vers  30°,  en  petits  grains  cristallins  pesants  et  compactes,  d un 
rouge  foncé  (M.  Roth). 


ACIDE  MÉTASTANNIQUE.  StV’O10  (I) 

Equiv.  = 4076, 4. 1 ou  374,1  1. 


L’étain  traité  par  l’acide  azotique  concentré  se  transforme 
complètement  en  une  poudre  blanche,  à laquelle  on  a donne  le 
nom  d'acide  métastannique. 

Ccl  acide,  desséché  dans  de  l’air  sec,  a pour  composition  . 
Sirû'VIOHO  ; exposé  pendant  quelque  temps  à une  température 
de  100°,  il  perd  3 équivalents  d’eau,  et  devient  alors  Sn  O ,5110. 

(l)  Fremy,  Recherches  sur  les  acides  mAlastannique  et  stannique. 
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Il  est  blanc,  cristallin,  insoluble  dans  l’eau,  et  dans  les  acides 
azotique  et  sulfurique  étendus  ; l’acide  sulfurique  monohy- 
draté  le  dissout  en  proportion  considérable  ; cette  combinaison 
n’est  détruite  ni  par  l’eau  ni  par  l’alcool.  L’acide  métastan- 
nique  peut  également  s’unir  à un  certain  nombre  d’acides  or- 
ganiques. 

Cet  acide  se  combine  seulement  à 1 équivalent  de  base  et  donne 
des  métastaimates,  dont  la  formule  générale  est  M0,4H0,Sns010. 

L’acide  métastannique  donne  aux  verres  une  couleur  opaline  ; 
il  entre  dans  la  composition  des  émaux  et  du  pink-colour  em- 
ployé à donner  a la  faïence  la  couleur  rouge-sang;  on  prépare 
cette  couleur  en  calcinant  au  rouge  un  mélange  de  100  parties 
de  bi-oxvde  d’  fain,  34  de  craie,  et  une  partie  d’oxyde  de 
chrome. 


ACIDE  STANNIQUE.  SnOa,iIO. 
Equiv.  = 933,29  ou  74, S2. 


L acide  stannique  s’obtient  en  décomposant  par  l’eau  le  per- 
chlorure  d’étain  ou  en  précipitant  un  stannate  soluble  par  un 
acide.  r 


Cet  acide  est  blanc,  gélatineux,  insoluble  dans  l’eau  ; il  se  dis- 
sout dans  les  acides  azotique  et  sulfurique  étendus,  tandis  que 
1 acide  metastannique  est  insoluble  dans  ces  acides  ; il  a pour 
formule  SnO2, HO,  lorsqu  il  est  desséché  dans  le  vide  : si  on  le 
soumet  a une  légère  chaleur,  il  se  transforme  en  acide  méla- 
stannique. 

Chauffé  aune  température  rouge,  il  se  déshydrate  complète- 
ment, devient  jaune,  et  prend  une  grande  dureté  ; l’acide  stan- 
nique anhydre  n’est  pas  décomposé  par  la  chaleur. 


STANNATES. 

Ces  sels  sont  représentés  par  la  formule  générale  : SnOs  MO 
Les  stannates  alcalins  cristallisent  facilement.  Ils  peuvent  être 
obtenus  anhydres.  On  les  prépare  en  dissolvant  d? Taeide 
stannique  dans  les  alcalis,  ou  bien  en  calcinant  l’acide  mêla 
stannique  ou  les  métastannates  avec  un  excès  de  base 
Il  existe  des  caractères  distinctifs  bien  tranchés  entre  l’aride 
deux  à^des!  Iidde  métasta"niW  et  les  ÏÏT pa'cel 

I/acidc  métastannique  est  insoluble  dans  les  acides  étendus  • 
1 acde  stannique  s’y  dissout  très-sensiblement  ’ 

«i;irlall“te’ tandis 

déracina  slann'iqt'o  "’s'itno"1”11"'  lnhïdM  est  S""®".  « “llli 
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CARACTÈRES  DES  SELS  D’ÉTAIN. 

C est  donc  à tort  qu’on  avait  considéré  les  acides  métastanui- 
que  et  stannique  comme  ayant  le  môme  équivalent,  et  qu’on 
avait  confondu  les  combinaisons  que  ces  deux  acides  peuvent 
former  avec  les  bases. 


CARACTÈRES  DES  SELS  D’ÉTAIN 


SEI.S  AU  MINIMUM. 

Les  sels  formés  par  le  protoxyde  d’étain  rougissent  toujours 
la  teinture  de  tournesol.  Us  sont  incolores,  et  ^ssèdent  une  sa- 
veur styptique  très-persistante. 

Ils  exhalent  une  odeur  désagréable  de  poisson,  quand  on  les 
met  en  contact  avec  la  peau. 

Une  petite  quantité  d’eau  les  dissout  ordinairement  sans  les 
altérer;  mais  si  l’eau  est  en  proportion  considérable,  elle  les 
décompose  en  sels  acides  solubles  et  en  sous-sels  blancs  qui  se 
précipitent  : la  présence  d’un  excès  d’acide  empêche  cette  dé- 
composition. 

Les  sels  de  protoxyde  d’étain  forment,  avec  les  différents 
réactifs,  les  précipités  suivants  : 

Potasse.  — Précipité  blanc  d'hydrate  de  protoxyde  d’étain, 
soluble  dans  un  excès  d’alcali.  Cette  liqueur,  soumise  à une 
évaporation  lente  dans  le  vide,  abandonne  des  cristaux  de  pro- 
toxyde d’étain  anhydre;  elle  se  décompose  par  l'ébullition  en 
étain  métallique  qui  se  précipite  sous  forme  d’une  poudre  noire, 
et  en  slannate  de  potasse  qui  reste  eu  dissolution. 

Ammoniaque.  — Précipité  blanc  d'hydrate  de  protoxyde  d’é- 
tain, insoluble  dans  un  excès  de  précipitant.  Par  une  ébullition 
prolongée,  cet  hydrate  se  transforme  en  protoxyde  d’étain  cris- 
tallisé, de  couleur  olive. 

(*)  Carbonate  de  potasse.  — Dégagement  d’acide  carbonique  et 
précipité  blanc  de  protoxyde  d’étain  hydraté,  insoluble  dans 
un  excès  de  réactif. 

(*)  Acide  oxalique.  — Précipité  blanc d'oxalate  d'étain. 

(*)  Cyanoferrure  de  potassium . — Précipité  blanc  gélatineux. 

(*)  Cqanofer ride  de  potassium.  — Précipité  blanc. 

(*)  Tannin.  — Précipité  brun  jaunâtre. 

Sulfhyclrate  d'ammoniaque.  Sulfure  de  potassium.  — Précipité 
blanc  solub'e  dans  un  grand  excès  de  réactif. 

Acide  sut  [hydrique.  — Précipité  brun. 

I*)  Iodure  de  potassium.  — Précipité  blanc  devenant  jaune  et 
souvent  rouge. 

Chlorure  a or.  — Lorsque  la  dissolution  est  très-etendue,  on 
obtient  une  coloration  pourpre.  Quand  elle  est  plus  concentrée, 
il  se  produit  un  précipité  brun  (pourpre  de  Cassius). 

(*)  Bichlorure  de  mercure.  — Réduction  du  sel  de  mercure  et 
formation  d'un  précipité  gris  de  mercure  métallique  très-divisé. 


SELS  AU  MAXIMUM. 
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Le  zinc  plongé  dans  les  sels  defain  détermine  la  précipitation 
de  l’étain  à l’état  métallique,  qui  se  dépose  sous  la  forme  de 
paillettes  d’un  gris  blanc. 

La  présence  des  matières  organiques  empêche  souvent  les  sels 
d’étain  d’être  précipités  par  les  alcalis. 


SELS  AU  MAXIMUM. 


Les  caractères  de  ces  sels  se  rapportent  tous  au  bichlorure 
d étain  qui  est  le  seul  sel  d’étain  au  maximum  que  l’on  con- 
naisse. 

Potasse.  Précipité  blanc  gélatineux  soluble  dans  un  excès 
de  reactif. 

Ammoniaque.  Précipité  blanc  soluble  dans  un  excès  de 
reactif. 

( ) Caibonate  de  potasse.  — Précipité  blanc  accompagné  d’un 
dégagement  d’acide  carbonique. 

O pyano ferrure  de  potassium.  — Précipité  blanc  gélatineux 
qui  n apparaît  qu  au  bout  d’un  certain  temps  8 

U Cyanoferride  de  potas-ium.  — Pas  de  précipité. 
lentement”1’  PreciPit(^  blanc  gélatineux,  n'apparaissant  que 

~ P,éciPilë  J'3™®  soluble  dans  un 
bouttbifcSnŸempT.  ‘Wel|,i“  im*  ”»  "’aPParait  qu’au 

Chlorure  d’or.  — Pas  de  précipité. 

Z me.  — Précipité  d étain. 

ri  p n y ÏÏ°fUrre  d’°F,  et  le  sulfhydrate  d’ammoniaque  sont  les 
fSCff  ÏÏÏSSgf  de  P°ue  reconnaître 


p n oto  c n lob  ur  e d'étain.  SnCl. 

Équiv.  = H8t,2o  ou  94,5. 

tain7anfunn  coutnTdl6™ ‘“'-H  “'iVu™  Cn  cl’aulr“nl  <le  >'«- 

lant  un  mélange  de  mriiot2!»11?6  Ca  ou  en  distil- 

ct  d’étain.  ° P égalés  de  bichlorures  de  mercure 

dissout  Pétain  dans  l^'d^cldorh  v id-d*air!  Par  voie  humide,  on 
de  l’hydrogène  dont  l’odeur  est  tetid^6)?^1^111  ’ Üfs?  dé&a§e 
jusqu  à cristallisation  : on  obtient  alô^s  d!  h?l.ieur  °st  fvaporée 
position  est  représentée  mr  Kr  0 , es  cr,staux  dont  la  com- 
la  dissolution  de  Pétain  dans  1 acide^h]6  îlCJ+2110’  hâter 

temps  en  temps  une  petite  quamfté  5’nÆYdnq  r®’  °"  aj0Ule  dc 
Le  chlorure  fi’aini  u quantité  d acide  azotique. 

‘reuse;  introduil  dans  u” n" lilcSn  t cM^'îlÆlaS’et  t 
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l'ROTOCULORURE  D’ÉTAIN. 

transforme  en  un  liquide  incolore  qui  est  le  biclilorure  d'étain. 
11  est  volatil,  et  distille  au  rouge  blanc.  Le  chlorure  d’étain 
hydraté  peut  cristalliser  en  octaèdres  volumineux  : il  se  dépose 
quelquefois  d'une  dissolution  acide  en  lames  micacées  et  bril- 
lantes. On  le  trouve  dans  le  commerce  cristallisé  en  aiguilles 
transparentes.  Soumis  à l’action  de  la  chaleur,  il  fond  a 2o0°, 
en  se  décomposant  partiellement. 

Le  protochlorure  d’étain  possède  une  saveur  styplique  ; il  est 
très-soluble  dans  l’eau,  et  s’y  dissout  en  produisant  un  froid 
considérable  : lorsqu’on  étend  d’eau  sa  dissolution,  elle  se  dé- 
compose en  chlorhydrate  de  chlorure  d’étain  qui  reste  en  disso- 
lution, et  en  une  combinaison  insoluble  d’oxyde  d'étain  et  de 
chlorure  non  décomposé  qui  a pour  formule'  : SnCl,SnO.  Un 
excès  d’acide  empêche  cette  décomposition. 

Le  chlorure  d’étain  se  dépose  de  ses  dissolutions  à l’état  hy- 
draté ; cet  hydrate  a pour  formule  : SnCl,2HO.  Quand  on  le 
chauffe,  il  se  déshydrate  ; mais  One  partie  se  décompose  et  dé- 
gage de  l’acide  chlorhydrique.  A une  température  rouge,  une 
quantité  considérable  de  protochlorure  d’étain  anhydre  passe  à 
la  distillation,  et  il  ne  reste  dans  le  vase  distillatoire  qu’une 
(race  d’acide  stannique. 

Le  protochlorure  d’étain  a une  grande  tendance  à absorber 
l’oxygene  ou  le  chlore  pour  se  transformer  en  acide  stannique 
ou  en  biclilorure  d’étain;  aussi  l’emploie-t-on  comme  désoxy- 
dant  ou  comme  déchlorurant.  11  absorbe  très-rapidement  l’oxy- 
gène quand  il  est  humide,  se  transforme  en  biclilorure  d’étain 
et  en  un  composé  insoluble  de  biclilorure  d’étain  et  d’acide 
stannique.  Lorsqu’on  le  traite  par  l’acide  azotique,  il  produit 
des  vapeurs  rutilantes,  et  se  change  en  acide  métastannique. 

Le  protochlorure  d’étain  opère  la  réduction  complète  d’un 
grand  nombre  d’oxydes,  tels  que  les  oxydes  d’antimoine,  de 
zinc,  de  mercure  et  d’argent.  Il  réduit  aussi  les  acides  arsé- 
nieux et  arsénique,  et  ramène  au  minimum  d’oxydation  les 
oxydes  de  cuivre,  de  fer,  de  manganèse,  les  acides  tungstique  et 
molybdique,  etc.  Le  prolochlorure  d’étain  forme  dans  les  dis- 
solutions d’or  un  précipité  brun  (pourpre  de  Cassius).  Il  fait  pas- 
ser le  biclilorure  de  mercure,  d'abord  à l’état  de  protochlorure, 
et  ensuite  à l’état  métallique. 

Le  gaz  ammoniac  forme  une  combinaison  avec  le  protochlo- 
rure d’étain  (M.  Persoz). 

Les  chlorures  alcalins  forment  facilement  des  chlorures  dou- 
bles avec  le  protochlorure  d’étain. 

U«agca.  — Le  protochlorure  d’étain,  que  l’on  nomme  sou- 
vcnl  dans  le  commerce  sel  d’etain,  sert  à préparer  le  pourpre 
de  Cassius. 

Traité  par  l'acide  azotique,  il  forme  la  composition  d elain  oe> 
teinturiers.  Il  sert  dans  la  fabrication  des  toiles  peintes,  soit 
comme  mordant,  soit  comme  désoxydant  énergique.  Aussi  rem- 
ploie-t-on pour  produire  des  enleva  qa  blancs  sur  des  fonds  co- 
lorés par  le  sesqui-oxyde  de  fer.  11  agit  de  la  même  maniéré 
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sur  les  fonds  bistres  colorés  par  le  peroxyde  de  manganèse. 

Le  protochlorure  d’étain  entre  aussi  dans  la  préparation  du 
bleu  et  du  vert  d’application  et  dans  l’avivage  du  rouge  turc. 


BICHLORURE  d’ÉTAIN.  SllCl2  (LIQ L’ECU  FUMANTE  DE  LIBAVIUS). 

Équiv.  = 1625  ou  130. 

On  prépare  le  bichlorure  d’étain  à l’état  anhydre  : t°  en 
chauffant  un  mélange  de  4 parties  de  bichlorure  de  mercure 
et  de  1 partie  d’étain  amalgamé  et  réduit  en  poudre;  2°  en 
soumettant  à l’action  d'un  courant  de  chlore  sec  l’étain  légè- 
rement chauffé  (fig.  120). 

Pour  l’obtenir  à l’état  d’hydrate,  on  fait  passer  du  chlore  en 
excès  dans  une  dissolution  de  protochlorure  d’étain,  ou  bien 

9 


Fig.  120. 


eau  faitc  avcc  » j ««* 

non?!  P^f.hloi',ul-e  d’étain  anhydre  est  liquide  et  incolore,  il  ré- 
dans l’'ibfUU1r  Gn  b unc  ie.s.e?  se  combinant  avec  l’eau  contenue 

tbavLs 11  du  non  edPPV0pi;’ été  a fa“  aPpelei’  «V™  fumante  de 
, \ -ufVi  ,,  1 auteui>  de  sa  découverle. 

9 9a  ^chlorure  d étain  est  plus  lourd  que  l’eau  sa  densité  est 

Si  Pse0Un  nofnf  r'^fi , v lui  fili!'c  éprouver  aucune  décom- 
est  égalé  à II  ,ï  Dunl)  1 * 12ü°*  Sa  densité  de  '’apcur 

quide  en  dcga"eanï  de* Ct  SC  conibine  avec  ce  ]>- 

cristallisable  qui  a pour  formule'-’SnGP  ^nn16  ai-nSl  l}”  liydrate 
en  acide  chlo.lvd.-E  ?.u‘ se  décomposé 

Jand  on 
3 équi- 
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protosulfure_d’étain. 

L'alcool  décompose  le  bichlorure  d'étain  en  produisant  un 
oxychlorure  d’étain  et  de  l’éther. 

(*)  Le  bichlorure  d’étain  peut  absorber  l'acide  sulfhydrique 
(M.  Humas)  : il  se  combine  avec  l'hydrogène  phosphoré,  et  forme 
un  composé  qui  a pour  formule  SnCl2,PhHs  (H.  H.  Rose). 

11  se  combine  avec  le  chlorure  de  soufre,  l’ammoniaque  et 
un  grand  nombre  de  chlorures  métalliques;  il  peut  aussi  s’unir 
à un  grand  nombre  de  corps  organiques,  tels  que  les  éthers, 
l'essence  d’amandes  amères,  etc.  (MM.  Kuhlmann  et  Lewv). 

La  combinaison  de  bichlorure  d’étain  et  d’éther  sulfurique 
a pour  formule  SnCl2,(C4H50,2. 

Usages.  — Le  bichlorure  d’étain  entre  dans  la  composition 
d'étain  ; on  l’emploie  pour  préparer  les  toiles  qui  doivent  rece- 
voir les  couleurs  vapeurs,  et  surtout  pour  faire  des  couleurs 
A’ application.  11  est  connu  dans  le  commerce  sous  le  nom  A’oxy- 
muriate  d’étain.  Les  teinturiers  l’emploient  pour  rehausser 
l’éclat  de  la  cochenille  et  la  transformer  en  couleur  écarlate. 


(*)  SULFURES  D’ÉTAIN. 

Le  soufre  et  l’étain  se  combinent  dans  les  proportions  sui- 


vantes : 

Protosulfure SnS  ; 

Sesquisulfure SiiîS3  ; 

Bisulfure SuS*. 


Ces  composés  correspondent,  comme  on  le  voit,  aux  oxydes 
d’étain. 

(*)  PROTOSULFURE  D’ÉTAIN.  SllS. 

Ce  sulfure  est  noir  et  insoluble  dans  l'eau  ; l’acide  chlorhy- 
drique concentré  le  dissout  en  dégageant  de  l'acide  sulfhydri- 
que pur. 

Le  protosulfure  d’étain  doit  être  considéré  comme  une  suilo- 
base  puissante  ; en  effet,  il  se  combine  avec  un  grand  nombre 
de  sulfures,  et  forme  des  composés  dans  lesquels  il  semble  jouer 
le  rôle  de  base  : tels  sont  le  sulfocarbonate  d’étain  (CS2  SnS),  le 
sulfarséniate  d’étain  (AsS5,SnS),  etc.  ....  , 

Ce  sulfure  s’obtient  par  voie  humide,  en  précipitant  un  sel 
de  protoxyde  d’étain  par  l’acide  sulfhydrique  : pour  le  préparer 
par  voie  sèche,  il  faut  faire  chauffer  de  1 étain  avec  du  soufre, 
pulvériser  la  masse  et  la  chauffer  avec  une  nouvelle  quantité  de 
soufre  jusqu’à  ce  que  le  mélange  soit  entré  en  fusion. 

(*)  BISULFURE  d’ÉTAIN.  StlS2. 

Ce  sulfure  peut  être  obtenu  par  voie  sèche  et  par  voie  hu- 
mide. 

» - 
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BISULFURE  D’ÉTAIN. 

On  le  prépare  par  voie  humide  en  traitant  une  dissolution 

de  bichlorure  d’étain  par  l’acide  sulfhydrique. 

Le  bisulfure  d’étain  ainsi  obtenu  est  d’un  jaune  sale,  insolu- 
ble dans  l’eau,  soluble  dans  la  potasse,  et  précipité  de  cette 
dissolution  par  les  acides. 

Le  bisulfure  d’étain  obtenu  par  voie  sèche  a reçu  le  nom  d or 

mussif.  . 

Pour  le  préparer,  on  amalgame  12  parties  d étain  avec  b par- 
ties de  mercure,  on  broie  l’amalgame  avec  7 parties  de  fleur 
de  soufre  et  6 parties  de  sel  ammoniac.  On  introduit  le  mé- 
lange dans  im  matras  de  verre  à long  col,  et  on  le  chauffe  len- 
tement au  rouge  sombre  dans  un  bain  de  sable,  jusqu’à  ce 
qu’il  ne  dégage  plus  de  vapeurs  blanches. 

La  réaction  est  très-complexe  ; il  se  forme  du  sulfure  de  mer- 
cure, des  chlorures  de  mercure,  d’étain,  qui  se  volatilisent, 
en  même  temps  qu’une  certaine  quantité  de  soufre  et  de  sel 
ammoniac  ; et  l’on  trouve  au  fond  du  ballon  une  couche  cris- 
talline d’or  mussif. 

Dans  cette  opération,  le  sel  ammoniac,  en  se  volatilisant,  em- 
prunte à la  masse  une  certaine  quantité  de  chaleur  latente,  ce 
qui  empêche  la  température  de  s’élever  assez  pour  que  le  bi- 
sulfure d’étain  soit  décomposé;  en  outre,  les  molécules  de  sul- 
fure d’étain  sont  entraînées  par  les  différents  produits  volatils, 
et  cristallisent  en  quelque  sorte  par  sublimation. 

On  peut  aussi  obtenir  le  bisulfure  d’étain  sous  forme  de  pail- 
lettes cristallines,  en  faisant  passer  dans  un  tube  chauffé  au 
rouge  sombre  de  l’acide  sulfhydrique  sec  et  saturé  de  vapeurs 
de  bichlorure  d'étain  anhydre. 

L’or  mussif  est  d’un  jaune  d’or  ; il  cristallise  en  belles  pail- 
lettes hexagonales,  douces  au  toucher,  inattaquables  par  tous 
les  acides,  excepté  par  l’eau  régale. 

Chauffé  au  rouge  avec  le  double  de  son  poids  de  nitre,  il  fait 
entendre  une  violente  explosion,  et  forme  du  sulfate  et  du  stan- 
nate  de  potasse. 

Le  bisulfure  d’étain  se  comporte  comme  un  sulfacide  puis- 
sant, et  se  combine  avec  les  sulfobases.  Il  sè  dissout  dans 
1 hydrate  de  potasse:  dans  ce  cas,  une  partie  du  sulfure  se 
décompose  pour  produire  du  stannate  de  potasse  et  du  sulfure 
de  potassium  qui  se  combine  avec  le  sulfure  d’étain  non  dé- 
composé. Lorsqu’on  le  fait  bouillir  avec  une  dissolution  de 
carbonate  de  potasse,  il  chasse  l’acide  carbonique,  et  forme  du 
sulfostannate  de  potasse  (SnS*,KS). 

Le  bisulfure  d étain  se  décompose  par  la  chaleur,  et  donne  un 
mélange  de  protosulfure  et  de  sesquisulfure  d’étain. 

L or  mussil  sert  à bronzer  le  bois;  il  est  aussi  employé  pour 
trotter  les  coussins  des  machines  électriques. 


(*)  EXTRACTION  DE  l’ÈTAIN. 

L extraction  de  1 étain  est  une  des  opérations  métallurgiques 
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EXTRACTION  DE  l’ÉTAIX. 


qui  présentent  le  moins  de  difficultés,  car  on  retire  toujours  ce 
métal  de  l’acide  stannique  ( ccusiléiite ),  qui  se  réduit  facilement 
sous  l’influence  du  charbon,  et  donne  de  l’étain  métallique. 

Le  minerai  cru  est  trié,  bocardé  et  lavé  sur  des  tables  pour 
le  séparer  des  gangues  pierreuses  qui  l’accompagnent  ; puis  il 
est  soumis  au  grillage.  L’oxvde  d’étain  n’éprouve  aucune  alté- 
ration dans  cette  opération,  tandis  qlie  les  sulfures  et  les  arsé- 
niosulfures  s’oxydent  et  se  désagrègent.  On  bocarde  le  schlich 
grillé,  et  on  le  soumet  à un  nouveau  lavage,  afin  de  séparer 
l’oxyde  de  fer  pulvérulent  et  les  autres  matières  altérées  par  le 
griliage. 

Par  des  lavages  nombreux  et  soignés,  on  arrive  à donner  à un 
minerai  très-pauvre  une  grande  richesse.  Le  résidu  des  lavages 
est  en  grande  partie  formé  d’acide  stannique  ; il  est  immédiate- 
ment soumis  à la  réduction. 

La  réduction  s’opère  soit  dans  un  four  à réverbère,  soit,  plus 
ordinairement,  dans  un  four  à manche  (fig.  121).  On  charge  le 
minerai  et  la  houille  par  couches  alternatives,  et  l’on  donne  le 

vent.  La  réduction  a lieu  par  le  car- 
bone et  l’oxyde  de  carbone. 

L’étain  fondu  et  les  scories  se  ren- 
dent dans  un  creuset  extérieur  B;  on 
enlève  les  scories,  et  quand  le  creuset 
est  rempli  de  métal,  on  l’écoule  par  un 
trou  de  coulée  dans  un  autre  creuset, 
où  on  l’agite  avec  des  liges  de  bois 
vert  pour  réduire  l’oxyde  dissous.  On 
puise  ensuite  le  métal  avec  des  cuil- 
lers de  fer,  et  on  le  coule  dans  des  lin  - 
gotières. 

On  raffine  cet  étain  en  le  chauffant 
faiblement  sur  la  sole  inclinée  u’un 
petit  four  à réverbère.  11  s’opère  une 
liquation;  l’étain  fond  le  premier, 
entraînant  une  faible  proportion  des  métaux  étrangers.  L opé- 
ration répétée  plusieurs  fois  donne  le  métal  sensiblement  pur. 

La  figure  121  représente  le  fourneau  à manche  qui  sert  en 
Saxe  à la  réduction  des  minerais  d’étain  : le  métal  est  purifie 
par  décantation  dans  des  bassins  qui  sont  placés  à la  base  du 
fourneau. 


Fig.  111. 


ALLIACE  D’ÉTAIN  ET  DE  FER  (FER-BLANC). 


L’étain  s’allie  en  toutes  proportions  avec  le  fer:  ces  alliages 
sont  cassants,  plus  ou  moins  f usi blés,  selon  la  quantité  de  ici 
qu’ils  contiennent;  lorsqu’on  les  soumet  à l’action  d’une  douce 
chaleur,  on  peut  séparer  en  partie  l'étain  du  fer  par  liqua 

"où  a analysé  un  alliage  cristallisé  qui  était  formé  de  3 équiva- 
lents de  fer  et  de  t équivalent  d étain  (M.  Lassaigne). 
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On  donne  le  nom  de  fer-blanc  à la  tôle  recouverte  d’un  alliage 
de  fer  et  d’étain.  Les  couches  qui  se  trouvent  en  contact  avec  le 
fer  sont  un  véritable  alliage  de  ce  métal  et  d’étain  ; celle  qui 
forme  la  surface  est  de  l’étain. 

Le  fer-blanc  est  très-précieux  pour  les  usages  domestiques, 
car  il  présente  la  ténacité  du  fer,  et  peut,  comme  l’étain,  se 
conserver  à l’air  humide  sans  s’oxyder. 

Pour  que  l’étain  adhère  à la  surface  des  feuilles  de  tôle,  il 
est  indispensable  de  les  décaper,  c’est-à-dire  d’enlever  les 
couches  d’oxyde  de  fer  qui  les  recouvrent  ordinairement.  Dans 
ce  but,  on  les  plonge  dans  une  eau  acidulée  par  un  mélange 
d’acide  sulfurique  et  d’acide  chlorhydrique,  jusqu’à  ce  qu’elles 
soient  devenues  très-brillantes  et  qu’elles  ne  présentent  plus 
de  taches^  noires  à leur  surface.  Les  feuilles  de  tôle  sont  en- 
suite passées  dans  1 eau  pure,  et  frottées  avec  du  chanvre  et  du 
sable. 

Après  ces  opérations  préparatoires,  on  les  plonge  pendant 
une  heure  environ  dans  un  bain  de  graisse  qui  les  sèche,  on 
les  passe  a, u bain  d étain,  qui  est  lui-même  recouvert  de  graisse. 
Les  te  unies  séjournent  environ  une  heure  et  demie  dans  Pétain. 
piLS  cehe  immersion,  on  les  laisse  égoutter  sur  une  grille  de 


Les  feuilles  qui  sortent  de  ce  bain  métallique  sont  toujours 

rUnnirei  '6S  r U11  e.xcès  d’d!ain>  qu’on  leur  enlève  au  moyen 
cl  une  operation  qui  porte  le  nom  de  lavage. 

frr  5 ® 0piration  u°"-sisl,e  PlonSe'r  rapidement  la  feuille  de 
W Ul?bain  delain  très-pur,  de  manière  à fondre 

K fp»iiipétn  ?U1  recouV'e  la  surface  du  fer-blanc;  on  brosse 
effacer  pafe,dauns  un  no«veau  bain  d’étain  pour 

de  su  f fîn^n  m rd?  la  bi;oss®’  et  on  la  Plon8'e  dans  un  bain 
rf  s . on.du  qui  fait  ecouler  l'excès  d’étain.  Pour  terminer 
la  préparation  des  feuilles  de  fer  blanc,  il  ne  res  ë nlus  nu  à 

' Lee|lr0'hir’  Ce  Cfrl'0Ii’fad  en  les  fl’otta"t  avec  du  son  ’ 

son  éck!  l mrnfëm  'aiSpeCt  de  Vé[!l\n  ; il  consei've  longtemps 

un  trou  nui  me  te  i ™ ^esente  a sa  surface  une  fissure  ou 

ïderouilTennipfpl  a tC(;?uvcrl  i ü se  forme  alors  des  ta- 
ue  rouille  qui  augmentent  rapidement. 


MOIHÉ  MÉTALLIQUE. 

tmenP,TC  dr  «™  Mî«e»r  «idc.  les 
et  mettent  à nu  les  couches  •sur1/ace  entrent  en  dissolution, 

apparence  cristalline  et  chalovantIeri®UIie8  • q'“i  Prennent  une 
le  moiré.  1 oyante  . c est  ainsi  que  se  prépare 

suivants emp^er*  poui  nioircr  le  fer-blanc,  les  mélanges 

2°  8PparüLd  d’eau4  ^dS  qîarîn’  2 d’acide  azotique  ; 
drique;  d ’ 2 d acide  azotique,  3 d’acide  chlorhy- 
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3°  8 parties  d'eau,  1 d’acide  sulfurique,  2 d’acide  chlorhydri- 
que. 

Le  fer-blanc  le  plus  convenable  pour  la  fabrication  du  moiré 
est  celui  qui  est  préparé  avec  de  l’étain  très-pur. 

Le  fer-blanc  destiné  au  moiré  métallique  doit  être  recouvert 
d’une  couche  d’étain  plus  épaisse  que  celle  que  présente  le 
fer-blanc  ordinaire:  si  la  couche  d’étain  était  trop  mince,  les 
cristaux  mis  à nu  seraient  toujours  petits. 

Pour  préparer  le  moiré,  on  chauffe  légèrement  la  feuille  de 
fer-blanc,  et  l’on  y passe  à l’aide  d’une  éponge  une  couche  bien 
égale  de  liqueur  acide  : on  voit  apparaître  immédiatement  les 
cristaux  métalliques  ; on  arrête  l’action  de  l’acide  en  plongeant 
la  feuille  de  fer-blanc  dans  l’eau  ; si  l’acide  agissait  trop  long- 
temps, la  tôle  serait  bientôt  mise  à nu,  et  donnerait  des  taches 
noires. 

Pour  conserver  le  moiré,  il  faut  le  sécher  rapidement  et  le 
recouvrir  ensuite  d’une  couche  de  vernis.  En  employant  des 
vernis  diversement  colorés,  on  obtient  des  moirés  dont  l’effet 
est  souvent  très-agréable. 

Usages  «le  l’étain.  — L’étain,  étant  un  métal  difficilement 
altérable,  est  employé  à la  fabrication  d'un  grand  nombre  de 
vases  et  d’ustensiles  pour  l’usage  domestique.  Il  sert  surtout  à 
étamer  le  cuivre.  La  fabrication  des  feuilles  minces  d’étain  qui 
servent  à préserver  un  grand  nombre  de  substances  de  l’action 
de  l’air  et  de  Y humidité,  l’étamage  des  glaces,  la  fabrication  du 
bronze,  la  soudure  des  plombiers,  le  fer-blanc,  emploient  une 
grande  quantité  d’étain.  Les  deux  chlorures  d’étain  sont  des 
mordants  très-utiles  dans  la  teinture.  L’étain  sert  aussi  à pré- 
parer l’or  mussif,  le  pourpre  de  Cassius,  le  piiik-colour,  la  laque 
minérale,  etc. 


PLOMB.  Pb. 

Équiv.  = I29î,50  ou  103,36. 


Le  plomb  est  d’un  gris  bleuâtre,  il  est  ordinairement  ferne. 
quand  il  a subi  l'action  de  l’air,  mais  assez  éclatant  lorsqu  il 
est  récemment  coupé.  11  est  très-mou.  On  sait  qu  on  peut  ployer 
facilement  des  lames  de  plomb  d’une  grande  épaisseur,  et  que 
ce  métal  est  facilement  rayé,  même  par  l’ongle  : frotté  sur  le 
papier,  il  laisse  des  traces  d’un  gris  métallique. 

1 La  densité  du  plomb  pur  est  1 1,445  ; celle  du  plomb  du  com- 
merce est  11,352  seulement.  La  densité  de  ce  métal,  au  lieu 
d’augmenter,  semble  diminuer  légèrement  par  l’écrouissage; 
toutefois,  lorsqu’on  le  comprime  fortement  dans  une  bague,  sa 
densité  devient  un  peu  plus  considérable. 

Le  plomb  occupe  le  sixième  rang  parmi  les  métaux  pour  ia 
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malléabilité,  et  le  huitième  seulement  pour  la  ductilité.  On  peut 
le  réduire  en  feuilles  minces; on  obtient  des  fils  de  plomb  très- 
déliés  qui  sont  très  flexibles,  mais  qui  ont  peu  de  ténacité  ; un 
fil  de  plomb  de  2 millimètres  de  diamètre  se  rompt  sous  un 
poids  de  9 kilogrammes. 

Le  plomb  entre  en  fusion  à 334°  ; sous  l’inHuence  d'une  tem- 
pérature plus  élevée,  il  se  volatilise  sensiblement,  et  répand  des 
fumées  très-visibles.  Il  possède  la  propriété  de  dissoudre  une  cer- 
taine quantité  d’oxyde  de  plomb,  ce  qui  lui  donne  de  la  dureté. 

Cette  solubilité  de  l’oxyde  de  plomb  dans  le  métal  peut  expli- 
quer les  modifications  qu’éprouve  le  plomb  dans  quelques-unes 
de  ses  propriétés  physiques,  lorsqu’il  a été  longtemps  tenu  en 
fusion  au  contact  de  l'air.  Pour  rendre  au  plomb  sa  mollesse,  il 
faut  l’agiter,  pendant  qu’il  est  fondu,  avec  un  peu  de  charbon 
qui  réduit  l’oxyde  de  plomb. 

Le  plomb  refroidi  lentement  cristallise  en  pyramides  à qua- 
tre faces,  ou  en  octaèdres  réguliers. 

Le  plomb  exposé  à l’air  humide  se  recouvre  d’une  couche 
grise  de  sous-oxyde  qui  préserve  le  reste  du  métal  de  l’oxyda- 
tion. 

Le  plomb  abandonné  dans  de  l'eau  distillée,  au  contact  de  l’air, 
s’oxyde  rapidement,  et  donne  naissance  à du  carbonate  de 
plomb  hydraté  qui  est  blanc  et  cristallisé  : la  présence  d’un  sel 
étranger,  et  surtout  du  sulfate  de  chaux,  empêche  cette  oxyda- 
tion : aussi  le  plomb  ne  s’oxyde-t-il  que  superficiellement  dans 
l’eau  ordinaire  qui  contient  toujours  des  sels  en  dissolution. 

L acide  sulfurique  étendu  et  l’acidechlorhydrique  n’attaquent 
le  plomb  que  très-difficilement  ; l’acide  sulfurique  concentré  le 
dissout  à chaud,  et  forme  de  l’acide  sulfureux  et  du  sulfate  de 
plomb  ; le  meilleur  dissolvant  du  plomb  est  l’acide  azotique. 


lisais.  — Le  plomb  entre  dans  la  composition  des  carac- 
tères d imprimerie,  dans  la  soudure  des  plombiers,  le  plomb 
de  chasse  et  les  balles  de  fusil.  Réduit  en  feuilles  minces  il  est 
employé  pour  la  couverture  des  toits,  pour  former  les  parois 
des  chambres  de  plomb.  On  en  fait  également  des  tuyaux  de 
conduite  pour  1 eau  ordinaire,  et  pour  le  gaz  de  l’éclairage. 
Les  jardiniers  emploient  des  fils  de  plomb  pour  fixer  les  bran- 
ches a leurs  supports. 

pi’odmU^oxyde^fuilfanlsT  ‘'°X:r8ine  “ •"*  «* 


Sous-oxyde  de  plomb 

Protoxyde  de  plomb 

Oxyde  puce  de  plomb  ou 


acide  plombique 


PbSO  ; 
PbO  ; 
Pb02. 


min  Plonrî»  et  l’acide  plombique  peuvent  se  com- 

bmei  entre  eux  et  donner  naissance  à un  oxyde  salin  2Pb0,Pb02 
connu  sous  le  nom  de  minium.  1 
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SOUS-OXYDE  ET  PROTOXYDE  DE  PLO.MU. 


(*)  SOUS-OXYDE  DE  PLOU B.  PbS0. 

Ëquiv.  = 2689  ou  216,12. 

Cet  oxyde  a été  découvert  par  Dulong,  qui  l’a  obtenu  en  chauf- 
fant modérément  l’oxalate  de  plomb  ; son  existence  a été  mise 
hors  de  doute  parles  expériences  de  MM.  Boussingaull  et  Pelouze. 

Le  sous-oxyde  de  plomb  est  lecorjas  d’un  gris  noir  qui  se  pro- 
duit à la  surface  du  plomb  exposé  a l’air  humide.  On  l’obtient 
à l’élatde  pureté  en  chauffantl’oxalate  de  plomb  à 300°,  jusqu'à 
ce  qu’il  ne  se  dégage  plus  de  gaz.  L’oxalate  de  plomb,  qui  a pour 
formule  C203,Pb0,  se  décompose  de  cette  manière: 

2(C203,Fb0)  = Pb20  + 3C02  + CO. 

On  démontre  que  le  sous-oxyde  de  plomb  ne  peut  être  consi- 
déré comme  un  mélange  de  plomb  et  de  protoxyde  de  plomb, 
en  le  broyant  avec  du  mercure  qui  ne  forme  pas  d'amalgame, 
et  en  le  traitant  par  une  dissolution  de  sucre  qui  ne  dissout  pas 
de  traces  de  protoxyde  de  plomb. 

Les  acides  ou  les  alcalis  étendus  le  décomposent  en  plomb 
métallique  et  en  protoxyde  de  plomb  qui  entre  en  dissolution.  . 
Vers  400°,  il  se  dédouble  de  la  même  manière,  eu  plomb  et  en 
protoxyde. 

Chauffé  au  contact  de  l’air,  il  brûle  comme  de  l’amadou,  et 
se  transforme  en  protoxyde  de  plomb. 


PROTOXYDE  DE  Pl.OMB.  PbO. 

Équiv  = 1394,50  ou  111,56. 

L’oxyde  de  plomb  qui  a élé  préparé  par  voie  sèche,  et  qui  n’a 
pas  éprouvé  de  fusion,  porte  le  nom  de  massicot  ; lorsqu  il  a etc 
fondu,  on  le  nomme  lilharge. 

Propriétés.  — Le  protoxyde  de  plomb  est  solide;  sa  couleur 
varie  du  jaune  citron  au  jaune  rouge  ; il  entre  en  fusion  un  peu 
au-dessous  du  rouge,  cl  cristallise  par  le  refroidissement  en 

lames  micacées.  , . , , 

Lorsqu’on  fait  rendre  de  la  lilharge  dans  un  creuset  de  tene, 
elle  agit  sur  la  silice  du  creuset,  et  forme  un  silicate  de  plomb 
fusible  ; aussi  le  creuset  est  il  rapidement  perce. 

Le  protoxvde  de  plomb  est  sensiblement  soluble  dans  1 eau 
pure, à laquelle  il  communique  une  réaction  alcaline  :rce'lc 
sol u lion  contient  environ  1/7000  d oxyde  de  plomb.  Cet 
ne  se  dissout  pas  dans  une  eau  qui  renferme  un  sel  en  ûisso 

' U L’oxyde  de  plomb  se  combine  avec  tous comme 
même  attirer  l'acide  carbonique  de  1 air;  on  le  consul- 
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une  base  énergique  qui,  par  ses  propriétés  chimiques,  se  rap- 
proche beaucoup  des  terres  alcalines. 

Le  protoxyde  de  plomb  est  facilement  réduit  par  le  charbon 
et  par  l’hydrogène.  Chauffé  au  contact  de  l’air,  il  absorbe  l'oxy- 
gène, et  se  transforme  vers  300°  en  plombate  de  protoxyde  de 
plomb,  ou  minium. 

La  litbarge  fondue  au  contact  de  l’air  dissout  une  quantité 
d’oxygène  qui  peut  aller  jusqu’à  30  centimètres  cubes  par  ki- 
logramme ; ce  gaz  se  dégage  quand  la  litharge  se  refroidit; 
l’oxyde  de  plomb  partage  celte  propriété  curieuse  avec  l’argent, 
qui  peut  aussi  dissoudre  de  l’oxygène,  quand  il  est  en  fusion. 

Quand  on  fond  la  litharge  rouge  du  commerce,  et  qu’on  la 
refroidit  brusquement,  elle  reste  jaune  ; tandis  que  si  on  la  re- 
froidit brusquement,  elle  prend  une  couleur  rouge  (M.  Leblanc). 

La  litharge  est  principalement  employée  dans  la  fabrication 
de  la  céruse. 

L’oxyde  de  plomb  joue  le  rôle  d’acide  avec  les  bases  énergi- 
ques ; il  se  combine  par  voie  sèche  et  par  voie  humide  avec  les 
alcalis  et  les  terres,  et  forme  des  sels  que  l’on  nomme  plombites. 

Les  plombites  de  potasse  et  de  soude  sont  solubles  dans  l’eau. 
Le  plombite  de  chaux  peut  cristalliser;  on  l’obtient  en  faisant 
bouillir  de  l’oxyde  de  plomb  avec  un  lait  de  chaux.  Ce  dernier 
plombite  est  employé  quelquefois  pour  teindre  les  cheveux  en 
noir  : dans  ce  cas,  le  plomb  du  plombite  de  chaux  réagit  sur  le 
soufre  contenu  dans  la  substance  organique  qui  constitue  les 
cheveux,  et  forme  du  sulfure  de  plomb  qui  est  noir. 

Préparation.  — Le  protoxyde  de  plomb  anhydre  peut  être 
obtenu  dans  des  circonstances  très-différentes. 

On  le  prépare  souvent  en  chauffant  le  plomb  à l’air,  ou  en 
soumettant  à la  calcination  le  carbonate  ou  l’azotate  de  plomb  ; 
si  la  température  est  assez  élevée,  l’oxyde  entre  en  fusion  et 
cristallise  par  le  refroidissement. 

(*)  On  obtient  un  oxyde  de  plomb  parfaitement  blanc  et  cris- 
tallisé en  dodécaèdres,  en  dissolvant  de  l’oxyde  de  plomb  dans 
de  la  soude  caustique,  et  en  laissant  évaporer  lentement  la  dis- 
solution (Mouton- Labi  llard  ière). 

Lorsqu’on  fait  bouillir  de  l’hydrate  d’oxyde  de  plomb  avec 
une  quantité  de  potasse  insuffisante  pour  le  dissoudre,  on  le 
transforme  en  un  oxyde  de  plomb  anhydre  et  cristallin  d’un 
jaune  brun. 

Cet  oxyde,  chauffé  au  rouge  naissant,  change  de  teinte,  et  se 
transiorme  en  un  oxyde  d’un  très-beau  jaune-serin. 

( ) On  connaît  aussi  un  protoxyde  de  plomb  dont  la  couleur 
est  d un  t res-beau  rose.  Cet  oxyde  prend  constamment  nais- 
sance , lorsqu’on  sature  d’oxyde  de  plomb  une  dissolution 
chaude  de  soude  caustique  marquant  43°;  l’oxyde  se  dépose 
pni  le  refroidissement  eu  cristaux  roses  et  à peu  près  cubi- 
ques ; ces  cristaux,  chauffés  au  rouge  sombre,  deviennent  jau- 

G ^froidissement,  sans  changer  de  forme  cristalline 
(lu.  Lalvert). 
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ACIDE  PLOMBIQUE. 


L’oxyde  de  plomb  se  combine  avec  l’eau  et  forme  un  hydrate 
blanc  [2PbO, HO)  que  l’on  obtienten  précipitant  un  sel  de  plomb 
par  la  potasse  ou  la  soude.  Cet  hydrate  est  facilement  décom- 
posé parla  chaleur,  et  transformé  en  protoxyde  anhydre  ; il 
se  dissout  plus  facilement  dans  les  alcalis  que  le  protoxvde 
anhydre. 

ACIDE  rLOMBIQUE.  PbO'2.  — n.OMBATES.  Pb02,M0. 

Equiv.  = 1494,50  ou  1 19,56. 

Propriétés.  — L’acide  plombique,  qu’on  appelle  aussi  quel- 
quefois oxyde  puce,  peroxyde  de  plomb,  a été  découvert  par 
Proust  j il  est  brun,  presque  noir,  insoluble  dans  l’eau,  décom- 
posable  au-dessous  du  rouge  obscur,  et  transformé  d'abord  en 
minium,  çuis  en  litharge  ou  protoxyde  de  plomb  fondu.  On  doit 
le  considérer  comme  un  oxydant  énergique;  mis  en  contactavec 
l’ammoniaque,  il  l’absorbe,  et  se  réduit  partiellement  en  pro- 
duisant de  l’eau  et  de  l’azotate  d’ammoniaque.  Un  grand  nom- 
bre de  matières  organiques  le  décomposent  en  présence  de 
l’eau,  et  subissent  une  combustion  incomplète. 

I. 'acide  plombique  mêlé  avec  le  sixième  de  son  poids  de  sou- 
fre forme  une  poudre  qui  s’enflamme  par  le  flottement.  11 
absorbe  le  gaz  acide  sulfureux  en  produisant  une  élévation  de 
température  qui  peut  aller  jusqu’à  l’incandescence,  et  donne  du 
sulfate  de  plomb  : PbO2  + SO2  = S03,Pb0.  Cette  propriété  est 
souvent  utilisée  dans  les  analyses  pour  séparer  1 acide  sulfu- 
reux des  autres  gaz  et  même  pour  le  doser.  L'acide  plombique, 
agité  avec  de  l’eau  chargée  d’acide  sulfureux,  produit  également 
du  sulfate  de  plomb. 

On  a considéré  pendant  longtemps  l’oxyde  puce  de  plomb 
comme  un  oxyde  indifférent,  qui  ne  pouvait  se  combiner  ni  avec 
les  acides  ni  avec  les  bases. 

Mais  on  a démontré  ensuite  que  l’oxyde  puce  de  plomb  forme 
avec  différentes  bases,  et  principalement  avec  la  potasse 
(KO, PbO2, 5110)  des  sels  parfaitement  définis  et  cristallisâmes  et 
que  cet  oxyde  se  comporte  par  conséquent  comme  un  véritable 
acide  métallique  (Frémy). 

Prépara < ion.  — Pour  préparer  l’acide  plombique,  on  réduit 
en  poudre  line  le  minium  qui  est  un  plombate  de  protoxyde  de 
plomb;  on  le  mêle,  dans  une  capsule  de  porcelaine  ou  dans  un 
matras  de  verre,  avec  de  l'acide  azotique  en  excès  étendu  de 
deux  à trois  fois  son  poids  d'eau  ; on  porte  le  mélange  à 1 ébul- 
lition en  l'agitant  sans  cesse.  Le  protoxyde  de  plomb  contenu 
dans  le  minium  forme  avec  l'acide  azotique  de  l’azotate  de 
plomb  qui  se  dissout,  tandis  que  l’acide  plombique  se  sépare 
sous  la  forme  d’une  poudre  brune  insoluble;  on  lave  ce  préci- 
pité jusqu’à  ce  qu’il  ne  cède  plus  rien  à l’eau,  et  on  le  dessèche 
a une  température  qui  ne  doit  pas  dépasser  100°.  Ce  procède  est 


MINIUM. 


305 


celui  que  l'on  suit  en  général  pour  préparer  1 acide  plombique. 

On  peut  aussi  obtenir  l’acide  plombique  en  chauffant  légère- 
ment 4 parties  de  protoxyde  de  plomb  avec  I partie  de  chlorate 
de  potasse  ; le  résidu  doit  être  lavé  a 1 eau  bouillante. 


minium.  ‘2Pb0,l>b02. 


L'acide  plombique  et  le  protoxyde  de  plomb  se  combinent  en 
plusieurs  proportions,  et  forment  des  composés  d un  très-beau 
rouge,  que  l’on  désigne  sous  le  nom  de  miniums. 

On  prépare  le  minium  hydraté  en  faisant  réagir  deux  disso- 
lutions alcalines  de  protoxyde  de  plomb  et  de  plombate  de  po- 
tasse ; il  se  forme  un  précipité  jaune  qu’une  légère  calcination 
transforme  en  minium,  2PbO,PbO\  d’une  belle  couleur  rouge. 
Le  minium  est  donc  bien  un  plombate  de  protoxyde  de  plomb 
(Frémy). 

Préparation.  — Pour  préparer  le  minium,  on  calcine  le 
plomb  dans  un  four  à réverbère  jusqu’à  ce  qu'il  soit  entièrement 
transformé  en  oxyde  jaune  ; on  évite  de  faire  entrer  l’oxyde  en 
fusion. 

Le  produit  de  cette  calcination  est  broyé  contre  deux  meules, 
et  soumis  à l’action  d’un  courant  d’eau  qui  entraîne  l’oxyde  de 
plomb  dans  des  caisses  où  il  se  dépose  par  le  repos  : c’est  ainsi 
que  se  prépare  l'oxvde  de  plomb  qui  porte  le  nom  de  massicot. 

Comme  le  plomb  employé  à la  préparation  du  massicot  n’est 
pas  pur  et  que  les  métaux  qu’il  contient  sont  différemment  oxy- 
dables, la  pureté  du  massicot  varie  pendant  le  cours  de  l'opéra- 
tion : aussi  a-t-on  soin  de  fractionnelles  produits,  et  l’on  obtient 
ainsi  différentes  esp'èces  de  miniums. 

Le  minium  qui  se  produit  en  premier  lieu  contient  tous  les 
oxydes  dont  les  métaux  sont  plus  oxydables  que  le  plomb.  Les 
miniums  intermédiaires  contiennent  peu  de  métaux  étrangers 
et  seulement  des  traces  d’argent.  Le  cuivre  et  l’argent  se  trou- 
vent en  quantités  très  notables  dans  les  derniers  miniums;  les 
fabricants  de  cristal  donnent  toujours  la  préférence  aux  mi- 
niums intermédiaires. 

Le  massicot  destiné  à la  préparation  du  minium  est  introduit 
dans  des  caisses  de  tôle  qui  en  contiennent  environ  *25  kilo- 
grammes, et  soumis,  da'ns  un  four  à réverbère,  à une  tempé- 
rature qui  ne  doit  pas  dépasser  300°.  Une  chaleur  plus  forte 
décomposerait  le  minium.  Un  seul  feu  ne  suffit  pas  pour  trans- 
former le  massicot  en  minium  : on  le  soumet  à un  deuxième  et 
souvent  à un  troisième  feu. 

On  doit  employer  pour  la  préparation  du  minium  un  plomb 
aussi  pur  que  possible  ; il  paraît  démontré,  cependant,  que  cer- 
taines espèces  de  plomb  contenant  du  manganèse  conviennent 
parfaitement  à cette  fabrication  ; aussi  n’est-il  pas  rare  de  trou- 
ver dans  le  minium  une  certaine  quantité  de  manganèse  à l’état 
de  permanganate  de  plomb. 
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On  prépare  un  minium  très-estimé  qui  porte  le  nom  de  mine 
orange , en  calcinant  à l’air  le  carbonate  de  plomb. 

Usages.  — Le  minium  est  employé,  à cause  de  sa  belle  cou- 
leur, pour  colorer  les  papiers  de  tenture,  la  cire  à cacheter,  etc.  ; 
il  sert  surtout  à la  fabrication  du  cristal.  Pour  cette  dernière  ap- 
plication, on  lui  donne  la  préférence  sur  la  litharge,  parce  qu'il 
ne  contient  ni  argent,  ni  oxyde  de  cuivre,  qui  colorent  toujours 
le  cristal,  ni  plomb  métallique,  qui,  en  réagissant  sur  des  traces 
de  carbonate  de  poLasse  existant  dans  le  cristal,  produirait  des 
bulles  d’oxyde  de  carbone  qui  l esteraient  dans  la  masse  vitreuse 
et  en  rendraient  l’affinage  presque  impossible.  L’excès  d’oxygène 
que  perd  le  minium  en  formant  des  silicates  de  plomb,  sert  à 
brûler  les  matières  organiques  contenues  dans  la  potasse. 

Le  minium  du  commerce  est  souvent  mélangé  avec  des  ma- 
tières terreuses,  de  la  brique  pilée,  ducolcolliar,  etc.  Pour  recon- 
naître cette  fraude,  on  fait  bouillir  pendant  quelques  instants  le 
minium  avec  de  l’eau  sucrée  à laquelle  on  a ajouté  une  petite 
quantité  d’acide  azotique;  le  minium  se  dissout  entièrement  lors- 
qu’il est  pur  ; s’il  est  impur,  les  matières  étrangères  forment  un 
résidu  dont  il  est  facile  d’apprécier  le  poids  (MM.  Gélis  et  Fordos). 

CARACTÈRES  DES  SELS  DE  PL03IB 


Le  protoxyde  de  plomb  est  le  seul  oxyde  de  ce  métal  qui  s'u- 
nisse aux  acides  pour  former  des  sels. 

Les  sels  de  plomb  sont  incolores  lorsque  l’acide  qui  entre  dans 
leur  composition  n’est  pas  coloré  ; leur  saveur  est  sucrée  et  slyp- 
tique.  Les  sels  neutres  de  plomb  rougissent  le  papier  de  tourne- 


sol. 

Les  sels  de  plomb  sont  vénéneux  à faible  dose.  Le  contact  pro- 
longé de  ces  sels  avec  les  organes  produit  des  douleurs  d'entrail- 
les, accompagnées  de  paralysie,  que  I on  connaît  sous  le  nom  de 
coliques  de  plomb.  Les  peintres,  les  ouvriers  qui  travaillent  à la 
fabrication  de  la  céruse  et  du  minium,  ceux  qui  manient  le 
plomb  sous  une  forme  quelconque,  sont  sujets  à cette  maladie. 

Il  ne  paraît  pas  que  les  secours  de  la  médecine  soient  toujours 
efficaces  pour  guérir  la  colique  de  plomb  ; toutefoison  a recom- 
mandé l’emploi  des  limonades  il  l’acide  sulfurique  ou  1 usage  des 
sulfates  solubles,  de  l’iodure  de  potassium  et  des  sulfates  alca- 
lins. Ces  différents  corps  tendent  à précipiter  le  sel  de  plomb 
et  à paralyser  sou  action  sur  l’économie  animale. 

Les  sels  "de  plomb  forment  avec  les  réactifs  les  précipités  sui- 
vants : , , 

Potasse  et  soude . — Précipité  blanc  d'hydrate  de  protoxyde  ac 
plomb  soluble  dans  un  excès  de  réactif,  surtout  sous  l’influence 

de  la  chaleur.  . . , . 

Ammoniaque.  — Précipité  blanc,  insoluble  dans  un  execs  de 
réactif:  ce  précipité  est  ordinairement  un  sel  basique,  qui  sou- 
vent ne  se  forme  qu’avec  lenteur. 
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Carbonates  de  potasse,  de  soude  et  d’ammoniaque.  — Précipité 
blanc  de  carbonate  de  plomb,  insoluble  dans  un  excès  de  réactif. 

(*)  Cyanoferrure  de  potassium.  — Précipité  blanc.  , 

(*)  Cyanoferride  de  potassium.  — Pas  de  précipité. 

(*)  Tannin.  — Précipité  d’un  jaune  sale. 

Sut f hydrate  d’ ammoniaque.  — Précipité  noir  insoluble  dans  un 
excès  de  réactif. 

Acide  suif  hydrique.  — Précipité  noir,  insoluble  dans  un  excès 
de  réactif. 

Lorsque  les  sels  de  plomb  sont  dissous  dans  une  grande  quan- 
tité d’acide  chlorhydrique,  l’hydrogène  sulfuré  y produit  un  pré- 
cipité rouge  formé  de  sulfure  et  de  chlorure  de  plomb. 

Acide  sulfurique  et  sulfates  solubles.  — Précipité  blanc  de  sul- 
fate de  plomb,  insoluble  dans  l’eau,  soluble  dans  les  alcalis, 
dans  le  tartrate  d’ammoniaque  et  dans  l’acide  chlorhydrique; 
très-peu  soluble  dans  les  acides  sulfurique  et  azotique  étendus  ; 
noircissant  par  l’acide  sulfhydrique.  Ce  dernier  caractère  per- 
met de  le  distinguer  immédiatement  du  sulfate  de  baryte. 

Acide  chlorhydrique.  — Précipité  blanc  de  chlorure  de  plomb 
ne  se  formant  que  dans  les  dissolutions  concentrées  et  se  dissol- 
vant dans  une  grande  quantité  d’eau  ; le  chlorure  de  plomb  est 
soluble  dans  l'acide  chlorhydrique  bouillant  et  se  dépose  en 
écailles  satinées  parle  refroidissement. 

(*)  lodure  de  potassium.  — Précipité  jaune  d’iodure  de  plomb, 
se  dissolvant  dans  un  grand  excès  de  réactif. 

(*)  Chromate  de  potasse.  — Précipité  jaune  de  chromate  de 
plomb  neutre,  devenant  rougeâtre  sous  l’influence  d’un  excès 
d’ammoniaque  ou  de  potasse,  en  se  transformant  en  chromate 
basique. 

La  présence  des  matières  organiques  n’empé.che  pas  les  sels  de 
plomb  d’être  précipités  parles  sulfates  ou  l’acide  sulfhydrique. 

Le  fer,  le  zinc,  l’étain,  précipitent  le  plomb  de  ses  dissolutions 
sous  forme  de  lamelles  brillantes.  Si  l’on  plonge  dans  un  flacon 
qui  contient  une  dissolution  étendue  d’acétate  neutre  de  plomb 
un  morceau  de  zinc  qui  supporte  plusieurs  fils  de  laiton  ou  de 
cuivi  e roulés  en  spirale,  on  voit  bientôt  les  fils  métalliques  se  re- 
couvrir de  végétations  cristallines  de  plomb  : cette  cristallisa- 
tion est  appelée  depuis  longtemps  arbre  de  Saturne.  Pour  obte- 
nir un  bel  arbre  de  Saturne,  on  doit  ajouter  dans  la  liqueur 
une  certame  quantité  d’acide  acétique,  afin  d’empécher  la  pré- 
^CUon.dun  so,?s:se!  insoluble,  ou  celle  du  carbonate  de 
p om  i qui  se  produirait  par  l’action  de  l’acide  carbonique  de 
1 air  sur  le  sel  devenu  basique. 


(*)  CULOnUUE  DE  PLOMB.  PbCl. 

Équiv.=  1738,28  ou  I3!),0l>. 

Le  chlorure  de  plomb  est  blanc,  â peine  soluble  dans  l’eau  : 
exige  environ  33  fois  son  poids  d’eau  bouillante  pour  se  dis- 
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soutire;  il  est  encore  moins  soluble  dans  l’eau  froide  : \ parlie 
de  chlorure  de  plomb  se  dissout  dans  135  parties  d’eau  froide. 

Ce  corps  cristallise  en  prismes  aciculaires  hexaédriques  ou 
en  écailles  micacées  11  se  dissout  dans  l’acide  chlorhydrique 
bouillant  ; il  est  insoluble  dans  l’alcool. 

Le  chlorure  de  plomb  entre  facilement  en  fusion  au-dessous 
du  rouge,  et  se  prend  par  le  refroidissement  en  une  masse 
grise,  transparente,  flexible,  pouvant  se  couper  au  couteau,  à 
laquelle  les  anciens  chimistes  ont  donné  le  nom  d e plomb  corné . 
11  se  volatilise  à la  chaleur  rouge,  et  répand  des  vapeurs  blan- 
ches abondantes. 

Les  alcalis  et  les  carbonates  alcalins  le  font. d’abord  passer  à 
l’état  d’oxychlorure,  et  le  décomposent  ensuite  complètement. 

Préparation.  • — On  peut  obtenir  le  chlorure  de  plomb  en 
dissolvant  le  plomb  ou  mieux  l’oxyde  de  plomb  dans  l’acide 
chlorhydrique  bouillant;  il  se  forme  aussi  directement  par 
l’action  du  chlore  sur  le  plomb  chauffé  au  rouge. 

Le  chlorure  de  plomb  peut  être  préparé  par  double  décom- 
position, en  versant  du  sel  marin  dans  une  dissolution  concen- 
trée d’un  sel  de  plomb. 

On  obtient  le  chlorure  de  plomb  cristallisé  en  le  faisant  dis- 
soudre à chaud  dans  l’acide  azotique  ou  l'acide  chlorhydrique, 
et  en  laissant  refroidir  la  liqueur  lentement. 

(*)  OXYCHLOBURES  DE  PLOMB. 

Le  plus  important  de  ces  composés  a pour  formule  PbCl,7PbO  ; 
il  est  connu  sous  les  noms  de  jaune  minéral,  jaune  de  Paris,  jaune 
de  Vérone,  jaune  de  Turner,  jaune  de  Cassel. 

Ce  composé  possède  une  belle  couleur  d’un  jaune  d’or.  11  est 
très  fusible  et  passe  au  travers  des  creusets  quand  il  est  fondu. 
Il  peut  cristalliser  par  le  refroidissement  en  octaèdres  volumi- 
neux. 

On  l’obtient  par  les  méthodes  suivantes  : 

t°  En  fondant  1 partie  de  chlorure  de  plomb  avec  6 ou  8 par- 
ties de  litharge  ou  de  massicot; 

2°  En  chauffant  un  mélange  de  10  parties  de  litharge  et  de 
7 parties  de  sel  ammoniac; 

3°  En  décomposant  le  sel  marin  par  la  litharge  en  présence 
de  l’eau;  la  litharge  délayée  en  consistance  de  bouillie  avec  le 
quart  de  son  poids  de  sel  marin  se  transforme  en  un  hydrate 
d'oxychlorure  de  plomb  qui  est  blanc,  et  devient  d'un  très-beau 
jaune  par  la  calcination. 

Le  chlorure  et  l’oxyde  de  plomb  paraissent  s’unir  en  toutes 
proportions  par  la  voie  sèche. 
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(*)  SULFURE  DE  PLOMB.  PbS. 


Equiv.  = 1494,50  ou  119,56. 


Propriété».  — Le  sulfure  de  plomb,  appelé  ordinairement 
galène,  est  le  minerai  de  plomb  le  plus  commun  et  presque  le 
seul  que  l’on  exploite  pour  en  retirer  le  métal. 

La  galène  est  d’un  gris  bleuâtre  métallique,  très-éclatant  ; 
elle  est  fragile.  Ses  faces  cristallines  dérivent  du  cube.  Sa  den- 
sité est  7,585  ; elle  est  moins  fusible  que  le  plomb  ; on  ne  peut 
la  maintenir  en  fusion  dans  les  creusets,  parce  qu’elle  les  tra- 
verse. La  galène  se  décompose  en  partie  par  la  chaleur  ; une 
portion  se  volatilise,  et  il  reste  du  sous-sulfure  de  plomb;  elle 
se  volatilise  plus  facilement  dans  un  courant  de  gaz. 

L’hydrogène  lui  enlève  son  soufre  sous  l’influence  de  la 
chaleur;  la  vapeur  d’eau  la  décompose  en  formant  de  l’acide 
sulfureux,  de  l’hydrogène  sulfuré,  et  laisse  du  plomb  métal- 
lique. 

Le  grillage  transforme  la  galène  en  un  mélang  'oxyde  et  de 
sulfate  de  plomb;  il  se  dégage  de  l’acide  sulfureux. 

L’acide  azotique  attaque  facilement  la  galène  et  la  change  en 
sulfate  de  plomb.  Les  autres  acides  n'exercent  pas  d’action  sen- 
sible sur  elle  ; l’acide  chlorhydrique  la  transforme  cependant 
à la  longue  en  chlorure  de  plomb.  L'acide  sulfurique  concentré 
et  bouillant  produit  avec  la  galène  du  sulfate  de  plomb  et  de 
l’acide  sulfureux. 


Plusieurs  métaux,  tels  que  le  fer,  le  cuivre,  le  zinc,  l’étain, 
décomposent  la  galène  sous  l’influence  de  la  chaleur;  le  fer  en 
sépare  le  plomb  à l’état  de  pureté. 

Le  plomb  chauffé  avec  la  galène  forme  dessous-sulfures,  qui 
constituent  en  grande  partie  les  malles  plombeuses  des  usines. 
Cessous-sulfures  peuvent  être  représentés  parles  formules  Pb‘S 
et  Pb2S. 

Les  alcalis  ou  les  terres  alcalines  décomposent  par  voie  sèche 
le  sulfuie  de  plomb,  en  éliminent  du  plomb  pur,  et  forment 
une  scorie  grise  qui  contient  du  sulfate  de  plomb  et  un  com- 
posé de  sulfure  de  plomb  et  de  sulfure  alcalin. 

Le  nitre,  fondu  en  proportion  convenable  avec  le  sulfure  de 
plomb,  le  décomposé  et  donne  du  plomb  métallique  qui  pro- 
vient de  la  réaction  du  sulfate  de  plomb  qui  se  forme  d’abord 
sur  le  sullure  non  décomposé. 

Plusicuis  oxydes  réagissent  sur  la  galène  par  la  voie  sèche,  et 
en  séparent  du  plomb;  ces  oxydes  se  trouvent  ramenés  à l’état 
métallique  ou  bien  au  minimum  d'oxydation:  tels  sont  les 
oxydes  de  1er,  de  manganèse,  de  cuivre. 

La  litharge  décompose  facilement  le  sulfure  de  plomb,  sous 
influence  de  la  chaleur,  produit  de  l’acide  sulfureux  et  du 
plomb  métallique  : PbS  -f-  2PbO  = 3Pb  + SÜ2. 

En  chauffant  au  rouge  un  mélange  de  galène  et  de  sulfate  de 
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plomb,  on  obtient  aussi  de  l’acide  sulfureux  et  du  plomb  métal- 
lique : PbS  + S03,PbO  = 2Pb  -f-  2S02. 

Ces  deux  dernières  réactions  servent  de  base  à la  métallurgie 
du  plomb. 

Préparation.  — On  obtient  artificiellement  le  sulfure  de 
plomb  en  faisant  agir  ! partie  de  soufre  sur  3 parties  de  plomb 
en  grenaille  ; ces  deux  corps  se  combinent  avec  une  vive  igni- 
tion.  Le  sulfure  de  plomb  prend  encore  naissance  lorsqu’on 
traite  un  sel  de  plomb  par  l’acide  sulfhydrique  ou  par  un  sul- 
fure soluble. 

Usages.  — Le  sulfure  de  plomb  est  surtout  employé  pour 
l’extraction  du  plomb  métallique.  Les  potiers  de  terre  s’en  ser- 
vent sous  le  nom  à’alquifoux,  pour  vernir  leurs  poteries. 

Gisement.  — La  galène  se  trouve  en  filons,  et  quelquefois 
en  amas,  dans  les  terrains  primitifs.  Elle  apparaît  ordinairement 
sous  ce  mode  de  gisement  dans  les  terrains  intermédiaires  ou 
dans  les  pre-  ères  couches  des  dépôts  secondaires. 

On  distii  ,ie  surtout  deux  variétés  de  galène:  le  sulfure 
lamellaire  à grandes  et  à petites  facettes  et  le  sulfure  com- 
pacte. 

La  galène  à petites  facettes  est  toujours  plus  riche  en  argent 
que  celle  dont  les  cristaux  sont  volumineux. (*) 


(*)  AZOTATE  DE  PI.OMD.  Azû5,PbO. 

Equiv.  = 2069,30  ou  16o,oC. 

On  obtient  l’azotate  de  plomb  neutre  en  dissolvant  dans 
l'acide  azotique  le  plomb  métallique,  l’oxyde  ou  le  carbonate  de 
plomb. 

Ce  sel  cristallise  en  octaèdres  réguliers,  qui  sont  tantôt  opa- 
ques, tantôt  transparents,  et  toujours  anhydres;  il  est  insoluble 
dans  l’alcool,  et  se  dissout  dans  7 parties  d’eau  froide;  il  est 
plus  soluble  dans  l’eau  bouillante.  Ses  cristaux  déerdpitent 
quand  on  les  jette  sur  des  charbons  rouges  et  en  activent  la 

combustion.  , , , , , , 

L'azotate  de  plomb  est  décompose  parla  chaleur,  dégage  de 
l’oxvgène  et  de  l'acide  hypo-azotique,  et  laisse  un  résidu 
d’oxyde  do.  plomb.  L'azotate  de  plomb  sert,  dans  les  labora- 
toires, à préparer  l’acide  hypo-azotique. 

Il  existe  deux  sous-azotates  de  plomb  basiques  bien  dennis: 
l'un  est  bibasique  : Az05,2Pb0,H0,  et  l’autre  est  quadribasique  : 
AzO3  4PbO,3llO.  Le  premier  s’obtient  facilement  en  faisant 
bouillir  l'azotate  neutre  de  plomb  avec  de  l’oxyde  ou  du  carbo- 
nate de  plomb  et  en  abandonnant  la  liqueur  au  refroidissement  ; 
il  se  dépose  en  cristaux  incolores  et  volumineux. 


SULFATE  DE  PLOMB.  31  « 

L’azotate  quadribasique  s’obtient  sous  forme  d'un  précipité 
blanc  lorsqu’on  traite  l’azotate  neutre  ou  le  sel  bibasique  par 
un  excès  d’ammoniaque.  Mis  en  contact  avec  un  grand  excès 
d’ammoniaque,  ce  sel  se  transforme  en  hydrate  de  protoxyde 
de  plomb  (Gerhardt). 


(*)  SULFATE  DE  PLOMB.  SOS,PbO. 

Equiv.  = 1 894,50 ou  t S I ,56. 

Propriétés.  — Le  sulfate  de  plomb  est  blanc,  pulvérulent, 
insipide,  toujours  anhydre,  insoluble  dans  l’eau,  mais  assez' 
soluble  dans  les  acides  pour  que  l’on  tienne  compte  de  cette 
solubilité,  lorsqu’on  dose  le  plomb  dans  les  analyses  à l’état  de 
sulfate.  L’acide  chlorhydrique  le  décompose  et  donne  naissance 
à de  l’acide  sulfurique  libre  et  à du  chlorure  de  plomb. 

L’acide  sulfurique  dissout  le  sulfate  de  plomb  en  quantité 
d’autant  plus  grande  qu’il  est  plus  concentré. 

Le  sulfate  de  plomb  n’est  pas  décomposable  parla  chaleur; 
c’est  le  seul  sulfate  métallique  proprement  dit  qui  présente 
cette  propriété. 

Le  sulfate  de  plomb  est  décomposé  par  tous  les  sels  ammo- 
niacaux; il  se  forme  du  sulfate  d’ammoniaque,  tandis  que  l’a- 
cide du  sel  ammoniacal  s’unit  à l’oxyde  de  plomb.  C’est  à cette 
double  décomposition  qu’il  faut  attribuer  la  solubilité  du  sul- 
fate de  plomb  dans  l’azotate,  le  chlorhydrate,  le  tartrale,  le 
citrate  d’ammoniaque,  etc.  (M.  Laurence  Smith). 

Le  charbon,  l’hydrogène,  l’oxyde  de  carbone,  réduisent  le 
sulfate  de  plomb  à une  température  peu  élevée,  et  forment, 
suivant  les  proportions  employées,  du  sous-sulfure  de  plomb, 
ou  du  plomb  métallique. 

Le  sulfate  de  plomb  est  transformé  en  plomb  métallique  et 
en  acide  sulfureux  par  le  sulfure  de  plomb  : 

S03,Pb0  + PbS  = 2Pb  + 2SOL 

Le  fer  et  le  zinc  chauffés  avec  le  sulfate  de  plomb,  en  pré- 
sence de  1 eau  pure,  ou  mieux  de  l’eau  acidulée,  réduisent 
complètement  le  sulfate  de  plomb  : 

S03,Pb0  + Zu  = Pb  + S03,Zn0. 

Le  plomb  ainsi  préparé  ne  retient  pas  d’argent,  et  peut  ser- 
vir pour  la  coupellation. 

Le  sulfate  de  plomb,  chauffé  avec  une  dissolution  de  carbo- 
nate de  soude,  se  change  rapidement  en  carbonate  de  plomb 
(céruse)  et  en  sulfate  de  soude.  La  même  réaction  se  fuit  par 
uij  voie  sèche. 

Le  sulfate  de  plomb  se  décompose,  en  présence  de  l'eau,  par 
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le  contact  prolongé  de  certaines  matières  organiques,  comme 
le  bois,  et  passe  à l’état  de  sulfure  de  plomb. 

Le  sulfate  de  plomb  existe  dans  la  nature  : on  le  trouve  cris- 
tallisé en  octaèdres. 

Il  se  produit  quelquefois  dans  les  chambres  de  plomb  qui 
servent  à la  fabrication  de  l’acide  sulfurique,  des  cristaux  de 
sulfate  de  plomb  semblables  aux  cristaux  de  sulfate  de  plomb 
natif  (M.  Kuhlmann). 

On  prépare  le  sulfate  de  plomb  par  double  décomposition 
en  traitant  un  sel  de  plomb  par  l’acide  sulfurique  ou  un  sulfate 
soluble.  On  en  produit  de  grandes  quantités  dans  les  fabriques 
de  toiles  peintes,  où  l’on  prépare  de  l’acétate  d’alumine  en  dé- 
, composant  l’alun  ou  le  sulfate  d’alumine  par  l’acétate  de 
plomb. 

Le  sulfate  de  plomb  des  fabriques  de  toiles  peintes  pourrait 
être  employé  à la  fabrication  du  cristal  ; en  le  chauffant  avec  du 
sable  et  une  petite  quantité  de  charbon,  on  produit  une  fritte 
qui  peut  entrer  facilement  dans  la  composition  du  cristal. 

Le  plomb  s’altère  rapidement  quand  il  est  en  contact  avec  le 
plâtre  ; il  se  forme  alors  du  sulfate  de  plomb  : aussi  doit-on 
éviter  le  contact  du  plâtre  avec  le  plomb  dans  les  diverses  ap- 
plications de  ce  métal. 


CAUBONATE  DE  PLOMB.  C02,PbO. 


Équiv.  = iG69,oO  ou  133, 5G. 


Le  carbonate  de  plomb  est  blanc,  pulvérulent,  insoluble  dans 
l’eau,  sensiblement  soluble  dans  l’acide  carbonique  ; il  est  dé- 
composé par  la  chaleur,  dégage  de  l’acide  carbonique  et  laisse 
un  résidu  de  protoxyde  de  plomb.  Lorsqu'on  le  chauffe  au  con- 
tact de  l’air  à une'  température  insuffisante  pour  fondre  le 
protoxyde  de  plomb,  on  le  transforme  en  une  espèce  de  mi- 
nium appelée  mine  orange,  d’une  couleur  très-vive  et  plus 
claire  que  celle  du  minium  ordinaire. 

Le  carbonate  de  plomb  est  employé  en  peinture,  et  porte  les 
noms  de  blanc  de  plomb,  de  rcruse  et  de  blanc  d’argent  ; il  forme 
la  base  de  presque  toutes  les  peintures  à l’huile.  On  le  mé- 
lange dans  ce  cas  avec  des  huiles  siccatives,  telles  que  1 huile 

de  lin.  . ... 

La  céruse  broyée  avec  une  petite  quantité  d huile  constitue 

le  mastic  des  vitriers  ; mais,  le  plus  souvent,  les  vitriers  rempla- 
cent la  céruse  par  la  craie  dans  la  composition  de  leur  mastic. 
Un  mélange  à parties  égales  de  céruse,  de  minium  et  d huile 
de  lin,  forme  un  mastic  qui  acquiert  â la  longue  la  durcie  de 


La  céruse  a l’inconvénient  de  tous  les  sels  de  plomb  : elle 
noircit  sous  l’influence  de  l’acide  sulfhydrique  ; elle  est  d un 
maniement  dangereux;  les  poussières  de  céruse,  absorbees  aiec 
l’air,  attaquent  l’appareil  digestif  et  occasionnent  des  actidcn  - 
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graves,  connus  sous  le  nom  de  coliques  de  plomb.  M.  Melsens 
conseille,  comme  remède,  l’emploi  de  l’iodure  de  potassium 
qui,  rendant  solubles  les  combinaisons  du  plomb,  les  entraîne 
dans  les  urines. 

Préparation  industrielle  de  la  céruse.  — On  prépare  la  céruse 
par  trois  procédés  qui  diffèrent  par  le  mode  d’opérer,  quoique 
des  réactions  semblables  se  produisent  dans  les  trois  cas. 

1°  Procédé  de  Clichy.  — Cette  méthode,  due  à Thénard,  con- 
siste à faire  arriver  un  courant  d’acide  carbonique  dans  une 
dissolution  de  sous-acétate  de  plomb.  La  réaction  est  repré- 
sentée par  la  formule  suivante  : 

C*h303,3I  bO  + 2C02  = 2(C02,Pb0)  + CmW.PbO. 

L’acétate  neutre  de  plomb  qui  reste  dans  la  liqueur  est  mis 
en  ébullition  avec  un  excès  de  litharge,  et  transformé  en  acé- 
tate de  plomb  tribasique  qui  peut  de  nouveau  servir  à la  pré- 
paration de  la  céruse. 

2°  Procédé  hollandais.  — On  donne  le  nom  de  procédé  hollan- 
dais à un  mode  de  fabrication  qui  est  surtout  employé  dans 
les  environs  de  Lille  et  de  Valenciennes  et  qui  nous  vient  de  la 
Hollande. 

Pour  produire  la  céruse  par  ce  procédé,  on  introduit,  dans 
des  pots  de  grès  vernis  à l’intérieur,  une  petite  quantité  de  vi- 
naigre de  basse  qualité  (vinaigre  de  bière,  etc.). 

Les  pots  portent  dans  leur  intérieur  un  rebord  sur  lequel 
vient  reposer  une  feuille  mince  de  plomb  roulée  en  spirale. 
On  les  range  les  uns  à côté  des  autres  dans  de  grandes  cases  de 
bois,  et  on  les  recouvre  de  disques  de  plomb.  Ces  pots  sont 
placés  sur  une  couche  épaisse  de  fumier  de  cheval,  et  Ton  dis- 
pose ainsi  alternativement  sur  une  hauteur  de  5 à ü mètres  des 
lits  de  fumier  et  des  rangées  de  pots. 

Bientôt  le  fumier  entre  en  fermentation  : la  température 
s’élève  graduellement  et  peut  atteindre  jusqu'à  100°  ; il  se  dé- 
gage des  quantités  considérables  d’acide'  carbonique.  Des  cou- 
rants d’air  sont  ménagés  avec  soin  dans  les  angles  des  cases,  et 

Îles  lames  de  plomb  se  trouvent  bientôt  exposées  à l’action  de 
l’air  et  de  l’acide  carbonique,  sous  l’influence  des  vapeurs  des 
vinaigres  qui  se  dégagent  des  pots  en  raison  de  l’élévation  de 
température  de  la  masse. 

Le  métal  absorbe  l’oxygène  de  l'air  et  l’acide  carbonique  du. 
fumier,  sous  l’influence  de  l’acide  acétique  ; et  au  bout  de  quel- 
ques semaines,  les  feuilles  de  plomb  sont  presque  complète- 
ment transformées  en  céruse. 

On  détache  lacilemdht  les  écailles  de  céruse,  par  le  choc,  ou 
en  ployant  plusieurs  lois  les  lames  de  plomb  sur  elles-mêmes. 
On  broie  la  céruse  soit  à sec,  soit  avec  de  l’eau  ; on  en  fuit  une 
pâle  molle,  homogène,  qu’on  dessèche  d’abord  en  Tintrodui- 
"’!  sant  dans  de  petits  pots  de  terre  très-poreuse  et  en  la  portant 
ensuite  dans  une  étuve. 

3°  Procédé  anglais.—  On  fait  arriver  un  courant  d’acide  car- 

il. 
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bonique  sur  de  la  litharge  humectée  avec  une  dissolution  très- 
faible  d’acétate  neutre  de  plomb.  Cette  litharge  est  placée  dans 
des  auges  de  schiste  ; elle  est  mise  continuellement  en  mouve- 
vement  par  des  râteaux,  et  reçoit  un  courant  d’acide  carboni- 
que produit  par  la  combustion  du  coke.  Sous  l’influence  de 
cette  faible  proportion  d’acétate  de  plomb,  la  litharge  absorbe 
avec  rapidité  l’acide  carbonique,  et  se  trouve  en  quelques  heu- 
res entièrement  transformée  en  céruse. 


La  théorie  de  la  fabrication  de  la  céruse  est  très-simple  ; et 
l’on  peut  dire  que  tous  les  procédés  de  fabrication  reviennent 
à décomposer  par  l’acide  carbonique  un  sous-acétate  de  plomb. 

Dans  le  procédé  de  Thénard,  on  précipite  directement  par 
l’acide  carbonique  l’acétate  de  plomb  tribasique,  qui  passe  à 
l’état  de  sel  neutre,  et  peut,  après  avoir  redissous  une  nouvelle 
quantité  d’oxyde,  le  céder  de  nouveau,  et  un  nombre  de  fois 
en  quelque  sorte  illimité,  à l’acide  carbonique. 

Dans  le  procédé  hollandais,  l'oxygène  de  l’oxyde  de  plomb 
contenu  dans  la  céruse  est  fourni  par  l’air,  et  l’acide  carboni- 
que provient  du  fumier.  Pour  le  prouver,  il  suffit  de  supprimer 
les  courants  d’air  dans  les  cases  ; il  ne  se  forme  plus  alors  de 
traces  de  céruse  ; lorsque  ces  courants  sont  mal  ménagés,  la 
transformation  du  plomb  en  carbonate  n’est  que  partielle.  On 
a reconnu  également  qu’il  ne  se  produit  pas  de  céruse  lorsqu’on 
enlève  le  fumier  : c’est  donc  cette  matière  qui  fournit  l’acide 
carbonique. 

On  démontre  aussi  que  dans  le  procédé  hollandais  il  se  forme 
à la  surface  des  lames  de  plomb  du  sous-acétate  de  plomb  : si 
l’on  cherche,  en  effet,  à remplacer  l’acide  acétique  par  un  autre 
acide  organique  qui  ne  produise  pas  un  sel  basique  avec  l’oxyde 
de  plomb,  il  ne  se  fait  pas  de  céruse  : ainsi  l’acide  formique  en 
présence  du  plomb,  de  l’air  et  de  l’acide  carbonique,  ne  produit 
pas  de  carbonate  de  plomb  (Pelouze).  Il  faut  donc  admettre  que, 
dans  le  procédé  hollandais,  il  se  produit  un  sous-acétate  de 
plomb  qui  cède,  comme  dans  le  procédé  de  Thénard,  une  partie 
de  sa  base  il  l’acide  carbonique,  reprend  ensuite  une  nouvelle 
quantité  d’oxyde,  qu’il  cède  de  nouveau  à l’acide  carbonique,  et 
que  le  même  phénomène  se  reproduit  jusqu’à  ce  que  tout  le 
plomb  soit  attaqué.  A la  fin  de  l’opération,  1 acide  acétique  se 
trouve,  dans  la  céruse,  à l’état  d’acétate  neutre  ; aussi  a-t-on 
signalé  une  petite  quantité  de  ce  sel  dans  la  céruse  hollandaise 

.non  lavée.  _ , 

La  céruse  ne  consiste  pas  ordinairement  en  carbonate  de 
plomb  pur,  elle  contient  presque  toujours  de  l’oxyde  de  plomb 

hydrate.  . 

La  céruse  préparée  par  le  procédé  hollandais  a pour  tor- 

mule  : (C0*,Pb0)2,Pb0,110  (M.  Link).  , 

D’autres  céruses  ont  donné  à l’analyse  des  résultats  correspon- 
dant à la  formule  (C02,Pb0)\Pb0,II0  (M.  Muldar).  , 

Les  céruses  du  commerce  sont  quelquefois  molecs  avec  uu 
sulfate  de  baryte,  du  sulfate  de  plomb,  de  la  craie  ou  du  plaircu 
On  reconnaît  la  présence  des  deux  premiers  sels  et  du  plant 
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courant  d’hydrogène  sulfuré  qui  précipité  le  plomb,  la  ^isso 
lution  filtrée  forme,  avec  l’oxatate  d’ammoniaque,  un  précipite 

blLaCcéruse1  pure  doit  se  dissoudre  entièrement  dans  1 acide 

aCLeffitf  de  Venise , le  blanc  de  Hambourg,  le  blanc  de  Hollande 
sont  des  mélanges  en  proportions  variables  de  ceruse  et  de  su  - 
fate  de  baryte. 


État  naturel.  — Le  carbonate  de  plomb  natif  accompagne 
fréquemment  la  galène.  Ce  sel  est  blanc,  transparent,  son  ecla 
est  diamantaire,  son  reflet  nacré  ; il  possède  la  double  refraction. 
11  cristallise  en  prismes  à quatre  pans.  Quelquefois  le  carbonate 
de  plomb  natif  est  noir  à sa  surface;  cette  couleur  est  due, 
tantôt,  à une  matière  bitumineuse,  tantôt  à du  deutoxyde  de 
cuivre,  et  le  plus  souvent  à de  la  galène. 


(*;  CHROMATE  DE  plomb.  Cr03,Pb0  (jaune  de  chrome). 

Équiv.  = 2022,62  ou  101,81. 

Ce  sel  est  d’un  beau  jaune;  il  est  insoluble  dans  l’eau,  à peine 
soluble  dans  les  acides  et  facilement  réduit  par  le  charbon  et 
les  matières  organiques. 

La  chaleur  ne  transforme  pas,  comme  quelques  chimistes  l’a- 
vaient indiqué,  le  chromate  de  plomb  en  un  mélange  de  sesqui- 
oxyde de  chrome  et  d'oxyde  de  plomb;  il  paraît  se  former  dans 
cette  calcination  un  chromate  basique  de  sesqui-oxyde  de 
chrome  et  de  protoxyde  de  plomb  (M.  Marchand). 

On  prépare  le  chromate  neutre  de  plomb  par  double  décom- 
position, en  précipitant  du  chromate  neutre  de  potasse  par  de 
l’acétate  neutre  de  plomb.  La  nuance  du  précipité  varie  avec 
l’état  de  neutralité  des  sels  employés,  et  même  avec  la  tempéra- 
ture à laquelle  se  fait  la  précipitation.  Dans  la  préparation  du 
chromate  de  plomb,  il  faut  opérer  avec  des  liqueurs  étendues, 
pour  éviter  la  production  d’un  composé  soyeux,  qui  est  proba- 
blement un  sel  double. 

Le  chromate  de  potasse  donne  dans  les  sels  de  plomb  basi- 
ques des  précipités  qui  sont  d’autant  plus  rouges  qu’ils  con- 
tiennent une  plus  forte  proportion  d’oxyde  de  plomb. 

Le  chromate  de  plomb  est  employé  en  grande  quantité  dans 
la  peinture  à l’huile,  comme  couleur  jaune,  et  dans  la  fabrica- 
tion des  toiles  peintes.  On  s’en  sert  dans  les  laboratoires  pour 
1 analyse  de  certaines  matières  organiques  sulfurées;  le  cliro- 
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mate  de  plomb  abandonne  de  l’oxygène  à ces  matières;  il  se 
forme  de  l’eau,  de  l’acide  carbonique  et  du  sulfate  db  plomb. 

Le  chromate  de  plomb  du  commerce  est  souvent  mélangé  à 
une  certaine  quantité  de  sulfate  de  chaux,  qui  paraît  rehausser 
son  éclat. 

La  composition  connue  sous  le  nom  de  jaune  de  Cologne  con- 
tient 25  de  chromate  de  plomb,  15  de  sulfate  de  plomb  et  60 
de  sulfate  de  chaux. 

La  couleur  connue  sous  le  nom  de  vermillon  de  chrome  est 
un  chromate  basique  ; on  l’obtient  en  traitant  le  chromate  de 
plomb  par  une  dissolution  de  potasse  caustique  ou  an  faisant 
bouillir  dans  l’eau  15  parties  de  chromate  jaune  avec  2 parties 
de  chaux. 

État  naturel.  — Le  chromate  de  plomb  existe  dans  la  na- 
ture ; c’est  en  faisant  l’analyse  de  ce  minéral  que  Vauquclin  a 
découvert  le  chrome. 

Le  chromate  de  plomb  naturel  (plomb  rouge)  vient  en  grande 
partie  de  la  Sibérie.  Ce  corps  est  d’un  beau  rouge  orangé;  sa 
poussière  est  jaune  ; il  cristallise  en  prismes  rhomboïdaux  obli- 
ques. Sa  densité  est  6,63.  Sa  formule  est  : CrOs,PbO. 


ALLIAGES  DE  PLOMB. 


Le  plomb  s’allie  avec  presque  tous  les  métaux;  nous  ne 
parlerons  que  des  alliages  qui  sont  employés  dans  l'industrie. 

Le  plomb  donne  facilement  avec  le  zinc  un  alliage  doué  d’une 
certaine  ductilité  (M.  Gmelin). 

Le  plomb  forme  avec  l’étain  différents  alliages,  qui  sont 
moins  brillants  que  l’étain,  mais  plus  durs  et  plus  fusibles  que 
ce  dernier  métal.  L’alliage  composé  de  parties  égales  d’étain  et 
de  plomb  sert  à faire  les  soudures  ; on  lui  a donné  le  nom  de 
soudure  des  plombiers.  Cet  alliage  est  plus  oxydable  que  chacun 
des  métaux  qui  le  constituent  ; aussi  1 emploie-t-on  pour  faire  la 
polce  d'étain  (stannate  de  plomb),  qui  entre  dans  la  composition 

des  couvertes  des  faïences.  

La  fusibilité  des  alliages  de  plomb  et  d étain  varie  beaucoup 

avec  la  proportion  d’étain  qu’ils  contiennent.  ... 

L’étain  et  ses  alliages  avec  le  plomb  peuvent  cire  ainsi  classe» 
quant  à l'usage  qu'on  en  fait  pour  la  fabrication  de  diffeient» 

1 “^L’étain  pur,  que  l'on  emploie  pour  la  confection  des  menu» 

"^n’p’iiUage  formé  de  8 de  plomb  et  de  92  d’étain,  qui  sert  a 

fibrinuer  les  fontaines,  les  plats,  la  vaisselle  ; . . 

3-  Sage  contenant  20  de  plomb  et  80  d/éta.n,  avec  lequel 
ou  fabrique  les  cuillers,  les  flambeaux,  les  ccntoires^ 

L’alliage  de  plomb  et  d antimoine,  qui  « estfo I U1L  Jf  n des 
de  plomb  pour  1 partie  d antimoine,  sert  à la  coniecuo 
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caractères  d'imprimerie.  Il  s’oxyde  facilement  quand  on  le 
chauffe  au  contact  de  l'air. 

Les  propriétés  physiques  de  cet  alliage  sont  d’une  haute  im- 
portance pour  l'usage  auquel  on  le  destine.  Il  doit  être  très-fu- 
sible, pour  qu’il  puisse  prendre  avec  précision  la  forme  du 
moule  ; s’il  est  trop  mou,  il  se  déforme  par  l’action  de  la  presse; 
lorsqu’il  est  trop  dur,  il  coupe  le  papier. 


(*)  EXTRACTION  DU  PLOMB. 

Le  plomb  est  un  métal  dont  l’extraction  remonte  à la  plus 
haute  antiquité. 

Le  minerai  d’où  on  le  retire  est  en  général  le  sulfure  de 
plomb.  La  galène  est  souvent  mêlée  ou  combinée  à des  mine- 
rais d argent  ; dans  ce  cas,  pendant  la  réduction  du  minerai, 
tout  1 argent  passe  dans  le  plomb,  et  on  le  sépare  ensuite  par 
des  procédés  qui  seront  décrits  plus  loin. 

Les  gangues  ou  les  minerais  qui  sont  le  plus  souvent  mêlés  à 
a galene,  sont  le  quartz,  le  sulfate  de  baryte,  le  spath  fluor, 
la  pyrite  pure  ou  arsenicale,  et  la  blende. 

Nous  nous  contenterons  de  donner  ici  les  principes  théori- 
ques sur  lesquels  repose  la  métallurgie  du  p’omb. 

t°  Le  sulfure  de  plomb,  grillé  au  contact  de  l’air,  se  trans- 
forme en  sulfate  de  plomb  qui  est  presque  indécomposable  par 

la  chaleur  : PbS -j- 04==  SU3,PbO.  r 

2°  3 équivalents  de  sulfate  et  1 équivalent  de  sulfure  de 
plomb  produisent,  sous  l'influence  de  la  chaleur,  de  l'oxyde 
+ 4SCP  b 6t  de  adde  sulfureux  : 3(S03,Pb0)  4-  PbS  = 4PbO 

3°  Le  sulfure  de  plomb  est  décomposé,  sous  l’influence  de  la 

rfdUi‘  h “p’iomb: 

5°  Le  sulfure  de  plomb  en  excès,  chauffé  avec  du  sulfate  de 

P SreZdé?éeSOïr  tUlfU  rG  d°  p,0mb  ^ Porli  à une  tem 
protosùffure  de^Iomb.  lan3^ülme  *"  plomb  «» 

(n,G°  L,e,  suJfui‘e  de  plomb,  décomposé  par  le  fer  à une  tempéra- 
tme  élevee,  donne  du  sulfure  de  fer 'et  du  plomb  méSie 

Plomb  màall?, 7e  °S‘  r,!duil  par  le  charb°n  donne  du 

H mn5n0il,q,ie  ron  peut  reürer  le  plomb  delà  galène  • i°  nar 
f'afe  ïl  l'n  6 rfact!on’Gn  la  grillant  et  en  faisant  réagir  le  sul- 
rM  . . oxide  dc  plomb  sur  le  sulfure;  2°  par  la  méthode  de 

MnTSr,pStr^UTlp^lechurbon  roxvde  de  plomb  prove! 

fer,  lUfte,î  J en  décomposant  le  sulfure  de  plomb  par  le 
plombîfnlemnm  methüd?s  d*  traitement  des  minerais  de 
sèment  fondés  sur  les U™' r“acltolS!“  ,ui  S°'U  préci- 
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EXTRACTION  DU  l'LOilB. 


Traitement  cle  la  galène  par  grillage  et  réduction  de 

l’oxyde  par  le  charbon  au  four- 
neau à manche.  — On  réduit  sou- 
vent la  galène  dans  des  fourneaux  à 
manche;  mais  alors  le  minerai  doit 
avoir  été  préalablement  grillé  aussi 
complètement  que  possible;  le  four- 
neau à manche  produisant  une  tem- 
pérature plus  élevée  que  le  four  à ré- 
verbère, permet  de  traiter  des  mine- 
rais qui  sont  moins  riches  en  plomb  ; 
comme  la  fusion  est  plus  rapide,  le 
minerai  grillé  que  l'on  destine  au 
fourneau  à manche  doit  renfermer 
peu  de  sulfate  de  plomb  (fig.  122). 
Dans  cette  opération,  la  galène  est 
d’abord  transformée  par  un  grillage  incomplet  en  sulfate  et  en 
oxyde  de  plomb  ; puis  le  sulfure  non  oxydé  réagit  sur  le  sul- 
fate et  sur  l’oxyde  pour  donner  du  plomb. 


Fig.  122. 


l’bS  + 2Pb0  =S0-  4-  3Pb. 

PbS  + PbO.SO3  = 2S02  + 2I'b. 

C’est  aussi  toujours  dans  des  fourneaux  à manche  que  l’on 
repasse  les  crasses  provenant  du  traitement  des  minerais  de 
plomb  au  four  à réverbère. 

Traitement  «le  la  galène  par  le  fer.  — Ce  procédé  con- 
siste à réduire  la  galène  par  le  fer  dans  des  fourneaux  à 
manche,  des  demi-hauts  fourneaux,  ou  même  de  véritables 
hauts  fourneaux  chauffés  au  coke  (PbS -f-  Fe  = Pb  -j-  FeSb 

Les  minorais  sont  fondus  avec  un  mélange  formé  de  12  à 1 1 
pour  100  de  fer  en  grenaille,  12  de  scories  de  forge  et  30  de 
scories  pures  provenant  d’une  fonte  précédente. 


Traitement  mixte  tic  la  galène.  — Fa  réduction  de  la 
galène  par  le  fer  est  presque  toujours  appliquée  A des  minerais 
qui  contiennent  des  sulfures  d'argent,  de  cuivre  et  de  zinc. 

Cette  circonstance  complique  beaucoup  l’opération;  on  est 
obligé  d’avoir  recours  à un  procédé  mixte,  qui  consiste  à em- 
ployer moins  de  fer  qu’il  n’en  faudrait  pour  revivifier  tout  le 
plomb  - on  retire  seulement  une  partie  du  plomb  contenu  dans 
la  galène,  et  l’on  obtient  des  mélanges  de  différents  sulfures 
qui  portent  le  nom  de  malles. 

Ces  mattes  sont  ensuite  soumises  a des  grillages  successits,  ci 
donnent  naissance  à de  l'oxyde  et  à du  sulfate  de  plomb,  qui, 
en  réagissant  sur  le  sulfure  de  plomb,  produisent  une  nouvelle 
quantité  de  plomb  ; on  finit  ainsi  par  enlever  presque  tou  le 
plomb  du  minerai  cl  par  concentrer  le  cuivre  dans  les  malles  . 
celles-ci  sont  traitées  à part  pour  cuivre  noir. 

On  obtient  ainsi  un  plomb  argentifère  qui  porte  .c  nom  de 
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plomb  d'œuvre , et  que  l’on  traite  par  des  procédés  qui  seront 
décrits  en  parlant  de  la  métallurgie  de  l’argent. 

Lorsque  les  minerais  sont  riches  en  argent,  on  les  réduit  en 
général  par  le  charbon,  après  un  grillage  complet  ; on  obtient, 
il  est  vrai,  moins  de  plomb  que  par  l’addition  du  fer,  mais  il 
ne  se  forme  pas  de  mattes  qui  sont  toujours  assez  riches  en 
argent,  et  dont  une  portion  notable  reste  disséminée  dans  les 
scories. 


(*)  DISMUTII.  Bi. 

Équiv.  ~ 1330  ou  106,1. 

Le  bismuth  est  d’un  blanc  gris  un  peu  rougeâtre  : il  est 
cassant  et  facile  à réduire  en  poudre.  Sa  structure  est  lamel- 
leuse;  il  cristallise  avec  une  grande  facilité,  et  forme  des  tré- 
mies pyramidales  qui  dérivent  du  cube.  Ses  cristaux  sont 
ordinairement  recouverts  à leur  surface  d’une  couche  très- 
mince  d’oxyde,  qui  présente  de  belles  teintes  rouges,  bleues  et 
vertes. 

Pour  faire  cristalliser  le  bismuth,  on  le  fond  d’abord  à une 
douce  chaleur  ; on  le  laisse  refroidir,  et  lorsque  la  masse  se  rc- 
couvre  d une  pellicule  de  métal  solidifié,  on  décante  la  partie 
intérieure  qui  est  encore  liquide  ; on  trouve  au  fond  du  vase  où 
la  fusion  a été  operee  des  cristaux  de  bismuth.  La  cristallisation 
n est  belle  et  régulière  que  lorsque  le  bismuth  est  pur,  et  que 
sui tout  il  ne  contient  pas  d’arsenic.  ^ 

La  densité  du  bismuth  est  9,8.  11  entre  en  fusion  à la  tempé- 
îature  de  24/°.  Le  métal  présente  la  propriété  de  se  dilater 
beaucoup,  au  moment  de  sa  solidification.  11  est  sensiblement 
xolatil  ; quand  on  le  chauffe  au  rouge  vif,  il  répand  d’abondan- 
les  vapeurs;  on  peut  même  le  distiller  en  vases  clos  mais  il 
faut  le  soumettre  alors  a une  chaleur  extrêmement  élevée 

comme rfer  estl  ‘LiT  -talances'Xlgnéü^es, 

comme  le  ici  est  le  type  des  substances  magnétiques 

" tom,c 

le  bismuth  que  très-lentement-  h if  irdus  11  ag'ssent  sur 
chaud  en  dégageant  de  l’acide  sulfureux  SU  unque  le  dlssout  à 

dissolvant ^ïdinaL^du0 ÏLmuîif  eâf  r ' q“T 1 avf-C  vivaejté*  Le 
avec  un  mélange  de  ni'cetlun  ac,ldc  azoluIuci  chauffé 
s’oxyde  et  détone  violemmeLf.  Chlorate  dc  polasse^ le  *>»“uth 
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OXYDES  DE  BISMUTH. 


OXYDES  DE  BISMUTH. 

Le  bismuth  forme  avec  l’oxygène  les  composés  suivants: 


Sous-oxyde  de  bismuth BiO  ; 

Protoxyde  de  bismuth Bis03  ; 

Acide  bismuthique Bi205  ; 

Bismulhate  d’oxvde  de  bismuth Bi-0s,BiS03. 


PBOTOXYDE  DE  BISMUTH.  Bi203. 

Équiv.  = 2960  ou  236,8. 

On  obtient  cet  oxyde  à l’état  d’hvdrate  Bis03,H0  en  précipi- 
tant un  sel  de  bismuth  par  la  potasse  ou  l’ammoniaque  en 
léger  excès. 

Cet  hydrate  est  blanc,  insoluble  dans  l’eau  et  dans  les  alcalis 
en  excès;  il  se  déshydrate  par  l’ébullition,  surtout  en  présence 
d’une  liqueur  alcaline;  dans  ce  cas  l'oxyde  de  bismuth  anhydre 
cristallise  en  petites  aiguilles  brillantes. 

On  peut  encore  produire  de  l’oxvde  de  bismuth  anhydre,  soit 
en  chauffant  à l’air  le  métal,  soit  en  calcinant  l’oxyde  hydraté 
ou  l’azotate  de  bismuth. 

L’oxyde  de  bismuth  anhydre  est  jaune  ; il  n’a  ni  odeur  ni  sa- 
veur, il  est  fixe,  il  entre  en  fusion  sous  l’influence  d’une  chaleur 
rouge,  et  traverse  les  creusets  comme  la  litharge  ; sa  densité 
est  de  8,2;  il  est  facilement  décomposé  par  le  charbon,  l'hydro- 
gène, le  soufre,  le  chlore. 


ACIDE  BISMUTHIQUE.  Bis06. 

Équiv.  = 3160  ou  232,8. 


Cet  acide,  encore  peu  connu,  se  forme  en  faisant  passer  un 
courant  de  chlore  dans  une  dissolution  de  potasse  très-con- 
centrée tenant  en  suspension  de  l’oxyde  de  bismuth  (M.  Arppe). 

On  a obtenu  l’acide  bismuthique  en  combinaison  avec  la  po- 
tasse, en  chauffant  l'oxyde  de  bismuth  avec  un  mélange  de 
chlorate  de  potasse  et  de  potasse. 

On  avait  signalé  depuis  longtemps  la  production  du  bismu- 
lhate de  potasse  en  calcinant  à l’air  un  mélange  de  protoxyde 
de  bismuth  et  de  potasse  (M.  Jacquelain). 

Les  combinaisons  de  l’acide  bismuthique  avec  les  bases  cm 
sent  de  nouvelles  recherches.  . .... 

6 I ’acide  bismuthique  paraît  se  combiner  en  plusieuis  Pl°P^' 
lions  avec  le  protoxvde  de  bismuth.  On  peut  obtenir  un  cou  - 

au  contact  de  l’air,  pendant  quelque Jemçs,  un  muang 
d’oxyde  de  bismuth  ét  de  potasse. 


L’oxvde  absorbe  lentement 


CARACTÈRES  DES  SELS  DE  BISMUTH.  3Î1 

l’oxygène,  devient  brun,  et  se  transforme  en  bismufhate  de 
protoxyde  de  bismuth.  (Frémy.) 


CARACTÈRES  DES  SELS  DE  RISMUTII 

Les  sels  de  bismuth  possèdent  tous  une  réaction  acide  ; 1 eau 
les  décompose  en  sous-sels  qui  se  précipitent,  et  en  sels  acides 
qui  restent  en  dissolution.  Un  excès  d’acide  empêche  cette  dé- 
composition. 

Us  sont  presque  tous  incolores.  Ils  forment  avec  les  réactifs 
les  précipités  suivants. 

Potasse.  — Précipité  blanc  d'hydrate  de  protoxyde  de  bis- 
muth, insoluble  dans  un  excès  de  précipitant,  et  devenant  jaune 
par  l’ébullition. 

Ammoniaque.  — Même  réaction. 

Carbonate  de  potasse  et  d’ammoniaque.  — Précipité  blanc,  inso- 
luble dans  un  excès  de  réactif. 

Cyanoferrure  de  potassium.  — Précipité  blanc,  insoluble  dans 
l’acide  chlorhydrique. 

Cyanoferr.ide  de  potassium.  — Précipité  jaune  sale,  soluble 
dans  l’acide  chlorhydrique. 

Tannin.  — Précipité  jaune  orangé. 

Acide  sulfhydriqne.  — Précipité  noir  ou  brun  dans  les  liqueurs 
étendues:  ce  précipité  se  forme  même  dans  les  liqueurs  acides. 
La  couleur  de  ce  sulfure  suffit  pour  distinguer  les  sels  de  bis- 
muth des  sels  d’antimoine. 

Sulfhydrale  d’ammoniaque.  — Précipité  noir,  insoluble  dans 
un  excès  de  réactif. 

Chromate  de  potasse.  — Précipité  jaune. 

Le  zinc  précipite  le  bismuth  de  ses  dissolutions  sous  la  forme 
d’une  masse  spongieuse  et  noire.  Le  cuivre  èt  l’étain  précipi- 
tent également  le  bismuth  à l’état  métallique. 

La  présence  des  substances  organiques  n’empêche  pas  la  pré- 
cipitation des  sels  de  bismuth  par  l’eau  ou  les  réactifs. 


CHLORURE  DE  BISMUTH.  Bi2Cl3. 


On  prépare  ce  corps  en  chauffant  le  bismuth  dans  un  courant 
de  chlore  sec,  ou  bien  en  dissolvant  l’oxyde  de  bismuth  dans 
1 acide  chlorhydrique  concentré. 

11  est  volatil,  très-fusible  et  déliquescent;  l’eau  le  décompose 
en  un  sel  acide  soluble,  et  en  oxychlorure  insoluble  qui  se  pré- 
cipite. Let  oxychlorure  a pour  formule  Bi2Cl8  -|-  2(Bi2u3)  + 3H0, 
quon  peut  écrire  plus  simplement:  Bi*OsCl  4-  110.  Cet  oxy- 
chlorure est  connu  sous  le  nom  de  blanc  de  perle,  et  est  em- 
p oyé  comme  blanc  de  fard.  On  s’en  sert  également  dans  la 
abncatton  de  la  cire  à cacheter.  On  peut  encore  obtenir  le 
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ALLIAGES  DE  BISMUTÜ. 


chlorure  de  bismuth  en  distillant  I partie  'de  bismuth  avec 
2 parties  de  bichlorure  de  mercure. 


AZOIATE  DE  BISMUTH.  3Az05,  Bi203,  t OIIO. 


L'acide  azotique  attaque  lebismuth  avec  une  grande  vivacité; 
lorsqu’on  verse  quelques  gouttes  d’acide  azotique  sur  du  bis- 
muth réduit  en  poudre,  le  métal  s'échauffe  souvent  jusqu’au 
rouge.  La  dissolution  concentrée  laisse  déposer  par  le  refroidis- 
sement des  prismes  quadrilatères  déliquescents  d’azotate  neutre 
de  bismuth  : 3AzO5,Bi2O3,l0HO. 

L’azotate  de  bismuth  peut  se  dissoudre  sans  décomposition 
dans  une  liqueur  acide;  mais  il  est  décomposé  par  l’eau;  il  se 
forme  alors  un  selacidequi  reste  en  dissolution,  et  un  sel  basi- 
que qui  se  précipite.  Ce  sous-azotate  de  bismuth  est  pulvéru- 
lent ; il  est  connu  sous  le  nom  de  blanc  de  fard.  On  l’emploie 
pour  blanchir  la  peau  ; mais  il  a l’inconvénient  de  noircir 
sous  l’influence  de  l’acide  sulfhydrique  ou  du  sulfhydrate 
d’ammoniaque.  Ce  sous-azotate  de  bismuth  a pour  formule  : 
Az05,Bi203,H0. 

11  existe  plusieurs  azotates  de  bismuth  basiques;  des  lavages 
prolongés  font  varier  la  composition  du  blanc  de  fard. 


ALLIAGES  DE  BISMUTH. 

Le  bismuth  s’allie  à un  grand  nombre  de  métaux  et  forme  des 
alliages  qui  sont  surtout  remarquables  par  leur  grande  fusibi- 
lité. Cette  propriété  était  déjà  connue  de  Newton  ; on  donne 
souvent  le  nom  d 'alliage  de  Newton  à un  alliage  qui  fond  à 
94°, 5,  et  qui  est  formé  de  8 parties  de  bismuth,  3 parties  de 
plomb  et  3 parties  d’étain. 

L’alliage  appelé  ordinairement  alliage  fusible,  alliage  de  Dar- 
cct,  fond  à 9l°.  Il  est  formé  de  2 parties  de  bismuth,  I partie  de 
plomb  et  I partie  d’étain. 

L’alliage  formé  de  3 parties  de  bismuth,  2 parties  d’étain  et 
3 parties  de  plomb,  est  plus  fusible  encore  que  les  précédents; 
il  fond  à Sl;V>. 


EXTRACTION  DC  BISMUTH. 

Le  bismuth  se  trouve  presque  toujours  à l’état  natif:  aussi 
son  extraction  ne  présente-t-elle  aucune  difficulté. 

Souvent  on  se  contente  d’introduire  le  minerai  concassé  dans 
des  creusets  qu’on  chauffe  au  rouge;  le  métal  entre  en  fusion 
et  vient  se  rendre  au  fond  du  creuset. 

Le  procédé  que  l’on  suit  en  Saxe  consiste  à chauffer  les  nm 
lierais  concassés  dans  des  tuyaux  de  fonte  cylindriques,  qui 
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sont  légèrement  inclinés  ; on  chauffe,  le  bismuth  entre  en  fu- 
sion, et  on  le  coule  dans  des  chaudières  de  fonte. 

On  obtient  du  bismuth  absolument  pur,  dans  les  laboratoi- 
res, en  fondant  dans  un  creuset  un  mélange  d’azotate  basique 
de  bismuth  et  de  flux  noir. 


O ANTIMOINE.  Sb. 

Équiv.  = 806,45  ou  64,50. 

L’antimoine  est  solide,  brillant,  d’un  blanc  bleuâtre  comme 
le  zinc;  il  est  très-cassant  et  se  laisse  réduire  facilement  en 
poudre  dans  un  mortier.  Sa  structure  est  lamelleuse  et  cristal- 
line ; sa  forme  primitive  est  l’octaèdre.  Sa  densité  est  6,702. 

L’antimoine  entre  en  fusion  à la  température  de  430°,  et  se 
volatilise  très-sensiblement  sous  l’influence  d’une  chaleur  rou- 
ge; il  n’est  pas  cependant  assez  volatil  pour  Être  distillé  dans 
des  cornues  de  grès  comme  le  zinc.  Il  se  volatilise  plus  facile- 
ment dans  un  courant  d’hydrogène.' 

Lorsqu’on  laisse  refroidir  l’antimoine  après  l’avoir  fondu,  il 
se  prend  en  une  masse  qui  présente  à sa  surface  l’aspect  de 
feuilles  de  fougère.  Cette  cristallisation  se  remarque  sur  les 
pains  d’antimoine  du  commerce. 

Ce  métal  se  conserve  sans  altération  dans  l’air  et  dans  l’eau 
à la  température  ordinaire;  mais  lorsqu’on  le  chauffe  au  con- 
tact de  l’air,  de  manière  à le  faire  entrer  en  fusion,  il  donne 
naissance  à du  protoxyde  d’antimoine  cristallisé  qui  est  mêlé 
à de  l’antimoniate  d’oxyde  d’antimoine  (acide  antimonieux). 

L’antimoine  porté  â une  température  d’un  rouge  vif,  et  pro- 
jeté d’une  certaine  hauteur  sur  le  sol,  brûle  avec  une  extrême 
vivacité,  en  lançant  de  toutes  parts  de  brillantes  étincelles 
accompagnées  d’épaisses  vapeurs  blanches  d’oxyde  d’antimoine. 

Il  se  combine  avec  la  plupart  des  métalloïdes,  et  notamment 
avec  le  chlore,  dans  lequel  il  brûle  vivement,  même  à la  tem- 
pérature ordinaire. 

L’acide  azotique,  même  lorsqu’il  est  étendu,  attaque  l’anti- 
moine, et  le  transforme  en  anlimoniate  de  protoxyde  d’anti- 
moine; il  se  produit  dans  cette  réaction  une  certaine  quantité 
d’azotate  d’ammoniaque. 

On  profite  de  la  propriété  que  possède  l’antimoine  d’être  atta- 
que, mais  non  dissous  par  l’acide  azotique,  pour  le  distinguer 
de  la  plupart  des  métaux.  En  effet,  parmi  les  métaux,  l’étain 
seul  se  comporte  comme  l’antimoine  avec  l’acide  azotique. 

Les  autres  acides  étendus  d’eau  sont  sans  action  sur  ce  métal. 
L acide  sulfurique  concentré  l’attaque  à chaud,  dégage  de  l’a- 
cide sulfureux,  et  forme  du  sulfate  d’antimoine. 

L’acide  chlorhydrique  n’agit  que  faiblement  sur  l’antimoine. 
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PROTOXYDE  D’ANTIMOINE. 


L’eau  régale  est  le  dissolvant  ordinaire  de  l'antimoine;  lors- 
qu’elle se  trouve  en  excès  par  rapport  au  métal,  il  se  forme  du 
perchlorure  d’antimoine  : Sb2Cl5;  si  c’est  au  contraire  le  métal 
qui  prédomine,  il  se  produit  du  protochlorure  : Sb2Cl3. 


COMBINAISONS  DE  D’ANTIMOINE  AVEC  L’OXYGÈNE. 


Le  protoxyde  d’antimoine  prend  naissance  dans  plusieurs  cir- 
constances : 

1°  En  calcinant  l’antimoine  au  contact  de  l’air,  il  se  forme  du 
protoxyde  d’antimoine  qui  cristallise  en  aiguilles,  appelées 
autrefois  fleurs  argentines  d'antimoine.  Pour  produire  l'oxyde 
d’antimoine  par  cette  méthode,  on  introduit  de  l’antimoine  dans 
un  creuset  de  Hesse,  surmonté  d’un  second  creuset  renversé,  et 
au  fond  duquel  on  a pratiqué  un  trou;  le  creuset  inférieur  est 
porté  à une  température  d'un  rouge  cerise  ; il  s’établit  dans 
l’intérieur  des  deux  creusets  un  courant  d’air  qui  détermine 
assez  rapidement  l’oxydation  du  métal,  et  l’on  trouve  les  parois 
du  creuset  supérieur  tapissées  de  longues  aiguilles  de  protoxyde 
d’antimoine; 

‘2°  En  décomposant  la  vapeur  d’eau  par  l’antimoine  porte  a 
une  température  rouge  ; 

3°  En  traitant  l’antimoine  par  l’acide  azotique  concentré; 
dans  ce  cas,  le  protoxyde  d’antimoine  contient  toujours  de 
l’antimoniate  d’antimoine  ; 

4°  En  grillant  à l’air  libre  le  sulfure  d’antimoine  ; 


Sous-oxyde  d’antimoine 
Protoxyde  d’antimoine.. 
Acide  antimouique 


Antimoniate  de  protoxyde  d’antimoine.  Sbs05,'b203. 


PROTOXYDE  d’antimoine.  Sb203. 
Équiv.  = 1912,90  ou  153. 


ACIDE  ANTIMONIQUE. 


32  5 


dissout  très-facilement  dans  les  alcalis,  môme  étendus  d’eau, 
et  forme  de  véritables  sels  auxquels  on  pourrait  donner  le  nom 
d ‘ antimonites.  Ces  sels  ont  peu  de  stabilité,  et  se  décomposent 
souvent  par  une  simple  évaporation  en  laissant  déposer  de 
l’oxyde  d’antimoine  anhydre. 

Il  existe  probablement  plusieurs  hydrates  d’oxyde  d’anti- 
moine ayant  des  propriétés  chimiques  différentes  : en  effet,  le 
protoxyde  obtenu  en  décomposant  le  protochlorure  d’anti- 
moine par  le  carbonate  de  potasse  se  dissout  très- facilement 
dans  les  alcalis  5 tandis  que  l’oxyde  préparé  avec  l’ammonia- 
que est  presque  insoluble  dans  la  potasse  ou  la  soude  (Frémy). 

L’oxyde  d’antimoine  est  une  base  faible,  qui  joue  aussi  le 
rôle  d’acide  vis-à-vis  des  bases  puissantes  ; elle  agit  comme  un 
vomitif  énergique  : c'est  là  un  des  usages  principaux  des  prépa- 
rations de  l’antimoine. 

Le  protoxyde  d’antimoine  se  rencontre  dans  la  nature  ; on  l’a 
trouvé  en  Bohême  sous  la  forme  de  cristaux  blancs  et  brillants. 
11  accompagne  aussi  quelquefois  l'oxysulfure  d’antimoine. 


ACIDE  ANTIMONIQUE.  SbaÜ5. 

Equiv.  =21 12,90  ou  169. 

L’acide  antimonique  anhydre  est  d'un  jaune  pâle:  son  hydrat 
est  blanc,  il  est  légèrement  soluble  dans  l’eau  ; la  présence  d’u 
acide  énergique,  comme  l’acide  azotique  ou  l’acide  chlorhvdri 
que,  le  rend  insoluble.  La  chaleur  en  dégage  de  l’oxygène  et  1 
transforme  en  un  mélange  infusible  d'acide  antimonique  e 
d oxyde  d antimoine  (Sb205 -f  Sb203)  unique  c 

tementqà  L?  ilf  rougit  },e  lou™esol  et  se  dissout  len 

lement  a lioid  dans  la  potasse  et  1 ammoniaque  - sa  dissnlnfio, 

est  au  contraire  très-rapide  sous  l’influence  de la ^chaleur 
On  1 obtient  a 1 état  d hydrate  : 1°  en  traitant  l’antimoine  Da 
de  1 eau  regale  contenant  un  excès  d’acide  azotique  • 2°  en  tmi 

ï chpi'n  oau  e Perchloi'UI'e  d’antimoine  (Sb2Cl5  + 5HO  — Sh2f 
+ SHC1);  30  en  décomposant  IWimoniit?  de  «laïm 

^ d?“ 
position  (Frémy)  P ' ''S  PfoPrié[&  et  leur  com 

On  a conservé  le  nom  d’acide  anümonimir  îs,.- 1 
duit  en  attaquant  l’antimoine  nar  l’Sf  ,•  Cldü  qui  ??  Pro 
posant  un  antimoniale  par  u.i  acide' ? Hn°r9Ue  ou,.en d,ecom 

?e™  le  “îî  p\U 

» «*<>•  “« 
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ANTIMONIATES  ET  MÉTA-ANTIMONIATES. 


ANTIMONIATES  ET  MÉTA-ANTIMONIATES. 


Nous  avons  établi  précédemment  que  les  deux  acides  stanni- 
que  et  métastannique  n’ont  pas  la  même  capacité  de  saturation; 
il  existe  une  différence  semblable  entre  les  acides  antimonique 
et  méta-antimonique. 

Les  antimoniates  neutres  sont  représentés  d’une  manière 
générale  par  la  formule  Sb205,M0,  tandis  que  les  méta-antimo- 
niates  neutres  ont  pour  formule  générale  : Sb205,2M0.  L’acide 
antimonique  est  donc  monobasique,  tandis  que  l'acide  méta- 
antimonique  est  bibasique. 

On  peut  donc  transformer  un  antimoniate  en  méta-antimo- 
niate, en  le  calcinant  avec  un  excès  d’alcali,  et  réciproquement 
un  méta-antimoniate  se  change  en  antimoniate  lorsqu’on  lui 
enlève  un  équivalent  de  base. 

Les  acides  antimonique  et  méta-antimonique  peuvent  former, 
avec  les  bases,  des  sels  acides  qui  so;it  représentés  par  les  for- 
mules suivantes  : 


Les  méta-antimoniates  acides  sont  donc  isomériques  avec  les 
antimoniales  neutres  ; ce  rapprochement  est  important  à éta- 
blir, et  fait  comprendre  avec  quelle  facilité  un  méta-antimo- 
niale  acide  peut  se  transformer  en  antimoniate  neutre. 

Quant  aux  propriétés  distinctives  de  ces  deux  classes  de  sels, 
nous  dirons  que  les  méta-antimoniates  de  potasse,  de  soude  et 
d’ammoniaque  sont  cristallins,  tandis  que  les  antimoniates 
correspondants  sont  gélatineux  et  incristallisables,  et  que  les 
meta-ahtimoniates  solubles  forment  dans  les  sels  de  soude  un 
précipité  de  méta-antimoniate  de  soude  à peine  soluble,  tandis 
que  les  antimoniates  ne  précipitent  pas  les  sels  de  soude. 

Le  méta-antimoniate  de  potasse  (K0,H0,Sb*05,6H0)  est  le  seul 
réactif  chimique  de  la  soude  ; récemment  préparé,  il  donne  une 
dissolution  qui  précipite  les  sels  de  soude  meme  étendus 

(Frémy). 


2Sbs03,5I0 


Sb205,M0. 


Méta-aulimouiale  acide. 


COMBINAISONS  DE  L’ANTIMOINE  AVEC  L’HYDROGÈNE 


Lorsque  l’antimoine  se  trouve  en  présence  de  1 hydrogène,  a 
itat  naissant,  ces  deux  corps  s’unissent  et  forment  une  cou  - 
tison  gazeuse  qui  présente  une  certaine  analogie  aiec  i i . 
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CARACTÈRES  DES  SELS  D’ANTIMOINE. 

d’un  dépôt  noir  d'antimoine  métallique  : on  peut  ainsi  obtenir 
des  taches  noires  miroitantes  sur  une  soucoupe  de  porcelaine. 

Ce  gaz,  en  passant  à travers  un  tube  incandescent,  donne  un 
anneau  miroitant  d’antimoine  métallique. 

Les  deux  caractères  précédents  appartiennent  aussi  à l’hydro- 
gène arsénié;  mais  on  distingue  facilement  les  dépôts  d’anti- 
moine, parce  qu’ils  sont  beaucoup  moins  volatils  que  les  dépôts 
d’arsenic;  de  plus,  en  les  traitant  par  l’eau  régale,  on  obtient 
une  dissolution  dans  laquelle  on  constate  les  caractères  des  sels 
d’antimoine. 

L’hydrogène  antimonié  est  inodore,  insoluble  dans  l’eau  et 
dans  les  dissolutions  alcalines;  on  ne  l’a  jamais  obtenu  com- 
plètement débarrassé  d’hydrogène  : sa  composition  est  incon- 
nue ; il  est  probable  qu’elle  correspond  à.  celle  de  l’hydrogène 
arsénié. 


CARACTÈRES  DES  SELS  D’ANTIMOINE 

Les  sels  d’antimoine  se  reconnaissent  aux  caractères  sui- 
vants : 

Potasse.  — Précipité  blanc  d’oxyde  d’antimoine  hydraté,  solu- 
ble dans  un  grand  excès  d’alcali. 

Ammoniaque.  — Précipité  blanc,  insoluble  dans  un  excès  de 
reactif. 

Carbonate  de  potasse,  de  soude  et  d'ammoniaque.  — Précipité 
blanc  d oxyde  d antimoine  hydraté,  insoluble  dans  un  excès  de 
précipitant;  il  se  produit  en  même  temps  un  dégagement  d’a- 
cide carbonique. 

Cqano ferrure  de  potassium.  — Précipité  blanc  qui  paraît  dû 
uniquement  a 1 action  de  1 eau,  car  il  ne  se  forme  pas  dans  des 
liqueurs  concentrées. 

Cy  mofenide de  potassium.  — Pas  de  précipité 

Tannin.  — Précipité  blanc. 

Sulfhy  lrate  d ammoniaque.  — Précipité  jaune  rougeâtre,  solu- 
ble dans  un  excès  de  sulfhydrate.  Ce  réactif  est  le'plus  géné- 
lalement  employé  p iur  caractériser  l'antimoine. 

~ Pr^iPité  Jauno  rougeâtre  qui  se  forme 
môme  dans  les  liqueurs  acides. 

lutionVïm,^  ilerZ'nC  °Ui-de  fer  prddPite  l’antimoine  de  ses  disso- 
lutions sous  la  toi  me  d une  poudre  noire. 

eénéraî^,S±ine  °?  tous,u,lc  faction  acide.  Ils  sont  en 
f Se  rhîmSIS P",.1®??’  Les  addes>  et  Particulièrement 
oreanimip-  ,’L  \acid,®  tarlrique  et  diverses  matières 
nga  nqu.es,  s opposent  à celte  décomposition  Tous  les  sels 
d anlunomc  sont  vomitifs  el  vdiéneux  àTiblo  dose 
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PROTO CHLORURE  D ANTIMOINE. 


PROTOCHLORURE  d’aNTIMOINE.  Sb2Cl3. 

Équiv.  = 2944,15  ou  235,50. 


Le  protochlorure  d’antimoine  était  connu  autrefois  sous  le 
nom  de  beurre  d’antimoine  à cause  de  sa  consistance  butyreuse  : 
à l’état  anhydre,  il  cristallise  en  tétraèdres  incolores  qui  sont 
fusibles  à 72°  et  volatils  à 230°.  Sa  densité  de  vapeur  esl  8,10. 

Le  protochlorure  d’antimoine  est  déliquescent,  soluble  sans 
décomposition  dans  une  petite  quantité  d’eau,  et  surtout  dans 
une  liqueur  acide;  mais  lorsqu’on  étend  d’eau  cette  dissolution, 
elle  se  décompose  en  donnant  de  l’acide  chlorhydrique  et  un 
oxychlorure  insoluble  que  l’on  appelait  autrefois  poudre  d'Alga- 
roth,  et  qui  a pour  formule  : Sb2Cl3,2Sb203,H0,  ou  plus  simple- 
ment Sb202Cl.  Un  excès  d’acide  chlorhydrique  dissout  ce  corps. 

En  traitant  par  l’eau  chaude  le  chlorure  d’antimoine  dissous 
dans  l’acide  chlorhydrique,  on  obtient  des  cristaux  denses  et 
brillants  qui  se  décomposent  parle  refroidissement  delà  liqueur 
et  qui  ont  pour  formule  : Sb2Cl3,5Sb203  (M.  Péligot). 

Ces  deux  oxychlorures  d’antimoine  se  transforment  en  oxyde 
d’antimoine  par  des  lavages  prolongés. 

La  dissolution  de  protochlorure  d’antimoine  n’est  plus  trou- 
blée par  l’eau,  quand  on  y ajoute  de  l’acide  tartrique. 

Le  chlorure  d’antimoine  sè  combine  avec  l'acide  chlorhydri- 
que, et  forme  un  chlorhydrate  de  chlorure  d’antimoine  que 
l’on  nommait  autrefois  beurre  d’antimoine  liquide. 

L’acide  azotique  transforme  rapidement  le  chlorure  d anti- 
moine en  acide  antimonique  ou  en  antimoniate  d’antimoine. 

Le  chlorure  d’antimoine  anhydre  absorbe  l’ammoniaque,  et 
forme  un  composé  qui  a pour  formule  : Sb2Cl3,Azlls. 

11  produit  des  chlorures  doubles  en  se  combinant  avec  plu- 
sieurs chlorures  métalliques,  et  particulièrement  avec  les  chlo- 
rures des  métaux  alcalins  et  avec  le  chlorhydrate  d ammo- 
niaque. 


Préparation.  — On  prépare  le  protochlorure  d antimoine  : 
{O  En  distillant  1 partie  d'antimoine  avec  2 parties  de  bichlo- 

rure  de  mercure;  . , .,  ,. 

2°  En  dissolvant  le  sulfure  d’anlimoine  dans  1 acide  chlor- 
hydrique: Sb2S3  -j-  3011  = Sb2r.l3  -f-  3S11  ; , , 

3°  En  attaquant  l’antimoine  par  une  eau  régale  formée  dr 
I partie  d’acide  azotique  et  4 parties  d’acide  chlorhydrique, 
évaporant  la  dissolution  à sec  et  distillant  ^ résidu; 

4°  En  distillant  un  mélangé  de  sel  marin  et  de  sulfate  d anti 

mgo  En  faisant  passer  du  chlore  sur  l’antimoine  ou  le  sulfure 
d’antimoine  en  excès. 


Le  chlorure  d’antimoine  est  employé  en  mode 


Usages . 


PEUCULORL'RE  D’ANTIMOINE. 


3 2 9 


cine  comme  caustique  ; il  peut  servir  à cautériser  les  morsures 
des  chiens  enragés. 

Les  armuriers  s’en  servent  pour  bronzer  les  canons  de  fusil  : 
le  fer  décompose  le  chlorure  d’antimoine;  il  se  forme  à la  sur- 
face de  l’arme  une  couche  brune  d’antimoine  métallique,  qui 
préserve  le  fer  d’une  oxydation  ultérieure. 


Ce  composé  correspond  à l’acide  antimonique;  il  est  inco’ore 
ou  légèrement  jaunâtre,  liquide  et  très-volatil;  il  répand  à l’air 
des  fumées  blanches  suffocantes.  L’eau  le  transforme  d’abord  en 
un  hydrate  cristallin,  et  le  décompose  ensuite  en  acide  chlorhy- 
drique et  en  acide  antimonique  : Sb2Cl5  -j-  f>HO  = Sb2054-  5C1H. 

Le  perchlorure  d’antimoine  s’unit  à l’ammoniaque  et  à l’acide 
sulfhydrique. 

Le  sulfure  d’antimoine  traité  à chaud  par  le  chlore  sec  se 
change  en  un  composé  qui  a pour  formule  : Sb2CP,3ClS.  Ce 
corps  est  blanc,  pulvérulent,  et  se  décompose  à 300°  en  chlore,  en 
chlorure  de  soufre  et  en  protochlorure  d’antimoine  (M.  H.  Rose). 

On  prépare  le  perchlorure  d’antimoine  en  chauffant  l’anti- 


PERCHLORURE  D’ANTIMOINE.  Sb2Cl5. 


Équiv.  = 3 S 3 1 , 6 5 ou  306,?î0. 


9 


lif?.  123. 


distillai  ion,  qui  e , i ti-Vî  ne  1 1 1 I e cVi.ovc  lîi’e*) 
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SULFURES  D’ANTIMOINE. 


SULFt'RES  D’ANTIMOINE. 

Il  existe  deux  sulfures  d’antimoine  : l’un  correspond  au  pro- 
toxyde d’antimoine,  il  a pour  formule  : Sb2S5  ; l’autre  correspond 
à l’acide  antimonique,  il  est  représenté  par  Sb2S5.  On  le  pré- 
pare en  faisant  passer  un  courant  d hydrogène  sulfuré  dans 
une  dissolution  de  perchlorure  ou  d’antimoniate  de  potasse.  C’est 
un  sulfacide.  On  a indiqué  l’existence  d’un  troisième  sulfure 
d’antimoine  ayant  pour  formule  : SbS  (M.  H.  Rose). 


PROTOSDLFCRE  D’ANTl MOINE.  Sb2S3 *. 

Équiv.  = 2212,90  ou  177. 

Le  protosulfure  d’antimoine  est  le  minerai  d’antimoine  le 
plus  abondant.  Il  est  d’un  gris  bleuâtre,  métallique,  éclatant, 
lamelleux,  fragile  et  assez  tendre.  11  cristallise  en  prismes  té- 
traèdres ou  en  aiguilles.  Sa  densité  est  4,62.  11  a ordinaire- 
ment pour  gangues  le  quartz,  le  sulfate  de  baryte,  la  pyrite 
de  fer. 

Le  protosulfure  d’antimoine  est  très  fusible,  et  peut  fondre  à 
la  flamme  d’une  bougie;  on  profite  de  cette  fusibilité  pour  le 
débarrasser  de  sa  gangue  ; il  est  volatil,  et  peut  être  distillé  dans 
un  courant  d’azote  ou  d’acide  carbonique. 

Il  se  grille  très-facilement,  et  se  transforme  en  oxyde  et  en 
oxysulfure.  Ces  oxysulfures  sont  connus  sous  les  noms  de  venc 
d'antimoine,  de  crocus,  ou  foie  d'antimoine  (1). 

Le  charbon  le  décompose  sous  l’influence  d’une  chaleur 
blanche  en  sulfure  de  carbone  qui  se  dégage,  et  en  antimoine 
métallique  qui  retient  encore  du  soufre  ; il  est  complètement 
désulfuré  par  l’hydrogène  à la  chaleur  rouge,  mais  une  petite 
quantité  d’antimoine  passe,  dans  ce  cas,  à l’état  d hydrogène  an- 

timonié.  , , , . 

Le  fer,  le  cuivre  et  plusieurs  autres  métaux  décomposent  ce 
sulfure,  en  éliminant  ae  l’antimoine  métallique,  avec  lequel  ils 
se  combinent  en  partie.  , , , , . 

Les  acides  l’attaquent  facilement.  L acide  chlorhydrique  con- 
centré le  dissout  sous  l’influence  d une  faible  chaleur,  en  pro- 
duisant de  l’acide  sulfhydrique  : c’est  ainsi  que  I on  prépaie 
ordinairement  l’acide  sulfhydrique  pur  dans  les  laboratoiies. 

Les  alcalis  et  les  carbonates  alcalins  décomposent  le  sultan 
d’antimoine  par  voie  humide  ou  par  voie  sèche;  il  se  proenu 
ainsi  un  sulfure  alcalin  et  du  protoxyde  d’antimoine  qui  se  com- 
bine avec  l’alcali  employé  : Sb’S3  + 4KO  = Sb*0>0  + 3kS. 

(I)  La  couleur  de  ces  divers  oiysuUur.es  varie  avcc  la  proporlion  J0I^drcatf0“^, 

moine  qu’ils  contiennent.  Ils  sont  pr.uci|.alcmcn cm  c Lse,  et  en  s - 

l’émétique  et  dans  la  médecine  vétérinaire.  Le  bitartra  e 1 

parc  l’oxyde  d’antimoine  avec  lequel  il  produit  de  I émUiquc. 
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Comme  le  sulfure  d’antimoine  peut  se  combiner  avec  les  sul- 
fures alcalins,  dans  la  réaction  précédente  une  partie  du  sulfure 
d’antimoine  non  décomposé  s’unit  au  sulfure  de  potassium  pour 
former  un  sulfosel. 

Le  sulfure  d’antimoine  fondu  avec  le  cyanure  de  potassium 
donne  du  sulfocyanure  de  potassium  IvCyS2,  et  un  culot  d’anti- 
moine métallique. 

Le  nitre  attaque  vivement  le  sulfure  d’antimoine  au  rouge 
sombre;  il  se  forme  de  l’antimoniate  et  du  sulfate  de  potasse. 

On  peut  obtenir  le  sulfure  d’antimoine  hydraté  en  faisant 
passer  un  courant  d’acide  sulfhydrique  dans  une  dissolution 
d’un  sel  d’antimoine;  il  se  produit  alors  un  précipité  d’un  beau 
jaune  orangé.  Ce  sulfure  est  très -soluble  dans  les  sulfures  alca- 
lins et  dans  les  alcalis,  et  forme  des  sulfosels  qui  sont  incolo- 

Ires;  il  se  déshydrate  sous  l’influence  d’une  température  peu 
élevée,  et  devient  d’un  gris  noir  métallique.  Il  s’altère  prompte- 
ment à l’air. 

Le  sulfure  d’antimoine  anhydre  peut  être  obtenu  artificielle- 
ment, en  fondant  au  rouge  un  mélange  de  soufre  et  de  pro- 
toxyde d’antimoine,  ou  de  soufre  et  d’antimoniate  de  protoxyde 
d’antimoine  ; il  se  dégage  de  l’acide  sulfureux,  et  il  se  produit 
du  protosulfure  Sb3S3,  qui  cristallise  en  prismes  réguliers  d’un 
éclat  métallique,  et  dont  la  fusibilité  est  moindre  que  celle  du 
sulfure  naturel,  qui  contient  toujours  un  peu  de  sulfo-antimo- 
niate  de  plomb.  Ce  dernier  composé  est  une  combinaison  de 
sulfure  de  plomb  et  de  persulfure  d'antimoine  Sb2S5,  appelé 
souvent  acide  su Ifo- an timonique;  il  se  comporte  en  effet  comme 
un  sulfacide  énergique. 


KERMÈS.  — SOUFRE  DORÉ. 

On  donne  le  nom  de  kermès  à un  corps  d’un  jaune  brun,  que 
l’on  obtient  en  traitant  par  l’eau  bouillante  le  produit  de  la 
réaction  d’un  alcali  ou  d’un  carbonate  alcalin  sur  le  sulfure 
d’antimoine. 

ILe  kermès  est  un  médicament  très-usité  ; on  le  prépare  par 
deux  méthodes  principales  que  nous  allons  décrire. 

1°  Par  la  voie  sèche.  — On  fait  fondre  dans  un  creuset  un  mé- 
lange de  b parties  de  sulfure  d'antimoine  et  de  3 parties  de  car- 
bonate de  soude  anhydre;  la  masse  fondue  est  versée  hors  du 
creus®*.;.on  laisse  refroidir,  on  la  pulvérise,  et  on  la  traite 
par  &0  lois  son  poids  d'eau  bouillante  : la  liqueur  filtrée  aban- 
donne par  le  refroidissement  une  matière  pulvérulente  d’un 
' jaune  brun,  qui  est  le  kermès;  le  résidu  peut  être  traité  deux 
ou  trois  lois  par  1 eau  bouillante,  etdonner  de  nouvelles  quantités 
de  kermes.  Cette  matière  doit  être  lavée  avec  soin,  desséchée  à 
une  basse  température,  et  conservée  à l’abri  de  la  lumière  dans 
un  vase  terme;  elle  s’altère  spontanément;  une  partie  du  sul- 
lure  d an  timoine  contenu  dans  le  kermès  se  décompose  en  oxyde 
d antimoine  et  en  soufre. 

i 
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2°  Par  la  voie  humide.  — On  fait  bouillir  pendant  trois  quarts 
d’heure  t partie  de  sulfure  d’antimoine  réduit  en  poudre  très- 
fine  avec  22  parties  et  demie  de  carbonate  de  soude  anhydre 
et  250  parties  d’eau;  la  liqueur  filtrée  laisse  déposer  le  kermès 
en  se  refroidissant.  Le  sulfure,  en  réagissant  sur  le  carbonate 
de  soude,  donne  du  sulfure  de  sodium,  de  l’oxyde  d’antimoine, 
et  dégage  de  l’acide  carbonique.  Du  sulfure  d’antimoine  s’unit 
au  sulfure  de  sodium,  et  l’oxyde  d’antimoine  à de  la  soude.  Ces 
deux  corps  restent  dissous  dans  l’eau  bouillante;  mais  par  re- 
froidissement la  liqueur  laisse  déposer  une  partie  du  sulfure 
d’antimoine  et  de  l’oxyde  d’antimoine  dissous  à l’état  de  kermès. 

L’eau  mère,  refroidie  et  décantée,  peut  dissoudre  une  nou- 
velle quantité  de  sulfure  d’antimoine,  et  produire  encore  du 
kermès. 

Les  eaux  mères  du  kermès  contiennent  du  sulfure  d’anti- 
moine, qui  est  maintenu  en  dissolution  à la  faveur  du  sulfure 
alcalin;  traitées  par  un  acide  qui  décompose  le  sulfure  alcalin, 
elles  laissent  déposer  un  précipité  que  l’on  nomme  soufre  doré 
d’antimoine,  et  qui  est  formé  généralement  par  un  mélange  des 
deux  sulfures  d'antimoine  Sb2S3  et  Sb*SB.  Ce  précipité  renferme 
souvent  aussi  de  l’oxyde  d’antimoine. 

ALLIAGES  d’antimoine  ET  DE  POTASSiüM. 


La  potasse  et  la  soude  sont  réduites  avec  une  grande  facilité 
parle  charbon,  en  présence  de  l’antimoine,  et  produisent  des 
alliages  qui  peuvent  contenir  jusqu’au  quart  de  leur  poids  de 
métal  alcalin. 

Ces  alliages  ont  été  examinés  surtout  par  Geoffroy,  Yauquelin 
et  Sérullas. 

On  les  obtient  par  plusieurs  méthodes  différentes,  mais  qui 
consistent  en  général  à chauffer  l’antimoine,  son  oxyde  ou  son 
sulfure  avec  le  produit  delà  calcination  d’un  sel  organique  a 
base  alcaline.  L’émétique,  qui  est  un  tartrate  double  de  potasse 
et  d’antimoine,  donne  directement,  par  la  calcination  dans  un 
creuset  de  (erre,  un  alliage  très-riche  en  potassium. 

On  prépare  ordinairement  l'alliage  de  potassium  et  d anti- 
moine en  maintenant  au  rouge,  pendant  deux  a trois  heures, 
un  mélange  de  5 parties  d’émétique  et  de  t partie  de  nitre  ou 
de  parties  égales  d’antimoine  et  de  crème  de  tartre  gnllee.  On 
trouve  au  fond  du  creuset  une  masse  métallique,  tri  s-dense, 
d’un  gris  blêmit re,  cassante,  dont  la  texture  est  lamelleuse. 

Cet  alliage  présente  quelques-unes  des  propriétés  du  po  as- 
sium;  exposé  à l’air  humide,  il  s’échauffe  rapidement,  et  pe 
même  enflammer  les  corps  organiques  avec  lesquels  on 
on  conlnct.  Traité  par  loin,  il  «gage  de ;rMrorfn.e 
un  résidu  d'antimoine  ; la  liqueur  retient  de  la  potas.e  en  a 

SH’on  met  cet  alliage  en  contact  avec  le  mercure,  le  potas 
sium  s'amalgame  et  l’antimoine  se  trouve  isolé. 
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Lorsque  les  alliages  de  potassium  et  d’antimoine,  au  lieu 
d’être  fondus  et  compactes,  sont  divisés  dans  un  volume  consi- 
dérable de  charbon,  ils  agissent  instantanément  sur  l'air  et  sur 
l’eau,  deviennent  d’une  excessive  combustibilité,  et  sont  même 
quelquefois  pyrophoriques  et  fulminants. 

On  obtient  un  alliage  qui  peut  s’enflammer  avec  explosion 
sous  l’influence  de  l’air  humide,  en  calcinant  pendant  trois 
heures  un  mélange  intime  de  100  parties  d’émétique  et  de 
3 parties  de  noir  de  fumée,  ou  de  100  parties  d’antimoine  métal- 
lique, de  7o  parties  de  crème  de  tartre  grillée  et  de  12  parties 
de  noir  de  fumée  (Sérullas). 

Les  creusets  dans  lesquels  se  fait  la  calcination  sont  préala- 
blement enduits  d’une  légère  couche  de  charbon,  pour  que  la 
masse  n’y  adhère  pas  ; cette  masse  ne  doit  en  être  retirée  qu’a- 
vec les  plus  grandes  précautions,  et  après  le  refroidissement 
du  creuset.  Si  l’on  découvrait  le  creuset  encore  chaud,  il  pour- 
rait se  produire  une  forte  explosion  qui  lancerait  de  tous  côtés 
des  parcelles  d’alliage  incandescent. 

11  arrive  quelquefois  que  ces  mélanges  prennent  feu  sponta- 
nément dans  un  air  humide:  le  contact  d’une  petite  quantité 
d’eau  les  fait  toujours  détoner.  On  pourrait  s’en  servir  pour 
enflammer  la  poudre  sous  l’eau  (Sérullas). 

Lorsque  ces  alliages  sont  faits  avec  de  l’antimoine  contenant 
de  l’arsenic,  ils  donnent  dans  leur  action  sur  l’eau  un  gaz  dont 
l’odeur  est  fortement  alliacée  ; on  pourrait  reconnaître  ainsi  des 
traces  d’arsenic  dans  l’antimoine. 


TRAITEMENT  DES  MINERAIS  D’ANTIMOINE. 

Le  traitement  des  minerais  d’antimoine  comprend  deux  opé- 
rations distinctes.  La  première  a pour  objet  de  séparer  par 
simple  fusion  le  sulfure  d’antimoine  de  sa  gangue,  et  donne  le 
sulfure  d antimoine  connu  sous  le  nom  A’ antimoine  cru.  La  se- 
conde opération  a pour  but  d’extraire  du  sulfure,  l’antimoine 
métallique  appelé  régule  d'antimoine. 

On  a proposé  différents  appareils  pour  opérer  la  fusion  du 
sulfure  d antimoine  ; le  plus  généralement  employé  est  un  four- 
neau qui  contient  une  série  de  creusets  dans  lesquels  on  place 
le  minerai  ; le  fond  de  chaque  creuset  est  percé,  et  le  sulfure 
d antimoine  fondu  coule  dans  un  pot  placé  au-dessous. 

Nous  donnons  (fig.  124)  le  dessin  d’un  fourneau  à cylindres 
employé  par  M.  Panserai  pour  la  fusion  des  minerais  d’anti- 
moine. Le  fourneau  a trois  foyers.  Les  creusets  sont  en  fonte  et 
enduits  d argile,  le  sulfure  fondu  s’y  rend:  ces  creusets  sont 
portés  sur  des  chariots  de  fonleà  roulettes,  a,  a,  sont  des  cylin- 
dies  d argile  ou  se  place  le  minerai  ; leur  forme  est  légèrement 
conique  ; ils  portent  à leur  partie  inférieure  des  ouvertures  qui 
sont  fermées  avec  des  tampons  d’argile  pendant  l’opération  ; les 
cylindres  traversent  à leur  partie  supérieure  la  voûte  du  four- 

19. 
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neau,  ils  portent  chacun  un  couvercle  d’argile  destiné  à l’in- 
troduction du  minerai. 

Il  est  beaucoup  plus  économique,  comme  on  le  fait  en  Alle- 
magne, d’opérer  la  fusion  dans  un  four  à réverbère  à sole  cir- 
culaire ou  elliptique,  et  incli- 
née de  telle  sorte  que  tout  le 
sulfure  d’antimoine  fondu  vient 
se  réunir  dans  un  bassin  placé 
dans  la  partie  la  moins  chaude 
du  four,  ou  s’écoule  au  dehors 
dans  une  chaudière  disposée 
pour  le  recevoir. 

L’antimoine  cru  ainsi  obtenu 
n’est  pas  toujours  employé  dans 
cet  état  à la  préparation  de  l’an- 
timoine métallique;  on  le  sou- 
met souvent  au  grillage  dans  les 
fourneaux  à réverbère  ordinai- 
res, pour  le  transformer  en 
oxyde. 

Le  minerai  grillé  est  alors 
mêlé  avec  du  charbon  dans  la 
proportion  de  65  parties  de  sul- 
fure grillé  et  8 à iO  parties  de 
cig.  ih.  charbon  en  poudre,  et  intro- 

duit dans  des  creusets  qui  sont 
portés  à la  chaleur  rouge..  Le  charbon  a été  préalablement 
arrosé  d’une  forte  dissolution  de  carbonate  de  soude,  qui  a pour 
objet  de  réduire  une  partie  du  sulfure  d’antimoine  non  décom- 
posé par  le  grillage  en  formant  du  sulfure  de  sodium. 

Quand  la  fusion  est  terminée,  on  trouve  au  fond  du  creuset 
de  l’antimoine  métallique  recouvert  de  scories  qui  portent  le 
nom  de  crocus,  et  qui  sont  employées  dans  la  médecine  vétéri- 
naire. 

L’antimoine  de  première  f bute  n’est  pas  pur;  pour  le  purifier, 
on  le  fond  une  seconde  fois  avec  les  scories  precedentes  et  une 
certaine  quantité  de  minerai  grillé. 

100  parties  de  sulfure  d'antimoine  donnent  environ  io  parties 
d’antimoine  métallique. 

On  a essayé  pendant  longtemps  de  préparer  l’antimoine  en 
réduisant  le  sulfure  par  le  fer,  en  présence  du  charbon  et  des 
alcalis;  mais  ce  procédé  a été  généralement  abandonné,  parce 
que  le  fer  se  combine  avec  l’antimoine  et  donne  un  métal  de 
mauvaise  qualité. 


î 
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Équiv.  = 39G,G0  ou  3t,7o. 

Le  cuivre  est  connu  de  toute  antiquité.  A létal  natif,  il  est 
quelquefois  cristallisé  sous  différentes  formes  qui  dérivent  du 
cube;  mais  le  plus  souvent  il  est  en  masses  amorphes,  en  tiag- 
ments,  en  feuillets  ou  en  grains.  Le  cuivre  existe  dans  la  na- 
ture, surtout  à l’état  de  sulfure,  plus  rarement  a 1 état  d oxyde 

ou  de  carbonate.  . 

Le  cuivre  est  d’un  rouge  rose  tirant  sur  le  brun;  il  acquiert 
une  odeur  désagréable  par  le  frottement  entre  les  doigts;  il  est 
très-malléable  et  très-ductile.  Le  cuivre  occupe  le  troisième 
rang  parmi  les  métaux  pour  la  malléabilité,  et  le  cinquième 
pour  la  ductilité  ; il  est  plus  dur  que  1 or  et  que  1 argent  et  donne 
de  la  dureté  à ces  métaux  en  s'alliant  avec  eux.  Après  le  fer, 
c’est  le  plus  tenace  de  tous  les  métaux  : un  fil  de  cuivre  de 
2 millimètres  de  diamètre  ne  se  rompt  pas  sous  un  poids  de 
137  kilogrammes. 

La  densité  du  cuivre  fondu  est  8,921  ; celle  du  cuivre  étiré  en 
fils  est  8,52.  Le  cuivre  entre  en  fusion  vers  1100°.  11  cristallise 
par  le  refroidissement  en  rhomboèdres,  tandis  que  par  voie 
humide  il  cristallise  en  cubes. 

Le  cuivre  porté  à une  température  très-élevée  se  volatilise  sen- 
siblement et  produit  des  vapeurs  qui  donnent  à la  flamme  une 
belle  couleur  verte;  cependant  il  n’est  pas  volatil.  Ayant  chauffé 
pendant  longtemps  ce  métal  à la  température  d'un  four  à por- 
celaine, on  reconnut  qu’il  n’avait  perdu  que  1/2  pour  10Ü  de 
son  poids  ^M.  Berthier). 

Le  cuivre  a peu  d’affinité  pour  l’oxygène  ; il  se  conserve  indé- 
finiment sans  altération  dans  l’air  et  l’oxygène  secs.  Mais  lors- 
qu’il reste  exposé  à l’air  humide,  il  se  recouvre  d’une  couche 
verte  que  l’on  nomme  improprement  vert-de-gris , et  qui  est  un 
carbonate  de  cuivre  hydraté. 

Quand  on  chauffe  le  cuivre  au  contact  de  l’air  à une  tempé- 
rature peu  élevée,  il  se  forme  à la  surface  du  métal  une  couche 
rougeâtre  de  protoxyde  de  cuivre  Cu2O.Si  l’on  prolonge  l’action 
de  l’oxygène,  le  protoxyde  de  cuivre  se  change  en  bi-oxyde 
CuO,  qui  est  noir. 

Le  cuivre  ne  décompose  l’eau  qu’avec  une  extrême  lenteur, 
et  seulement  à une  température  très-élevée;  il  ne  la  décompose 
pas  à froid,  même  sous  l’influence  des  acides  les  plus  éner- 
giques. 

L'acide  azotique,  même  quand  il  est  étendu  et  froid,  attaque 
facilement  le  cuivre  et  produit  de  l’azotate  de  bi-oxyde  de  cui- 
vre et  du  deutoxyde  d’azote. 

L’acide  sulfurique  étendu  n’agit  pas  sur  le  cuivre  ; mais  si  l’a- 
cide est  concentré,  et  qu’on  élève  la  température,  il  se  forme 
du  sulfate  de  cuivre  et  de  l’acide  sulfureux.  Lorsqu’on  mouille 
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des  feuilles  de  cuivre  avec  de  l’acide  sulfurique  étendu,  et  qu’on 
les  expose  à l’air,  il  se  produit  du  sulfate  de  cuivre.  On  a pro- 
posé d’analyser  l'air  atmosphérique  en  absorbant  l’oxygène  au 
moyen  d’une  lame  de  cuivre  humectée  d’acide  sulfurique 
étendu  (Gay-Lussac'. 

L acide  chlorhydrique  attaque  le  cuivre  assez  difficilement, 
et  seulement  lorsque  ce  métal  est  divisé  ; il  se  produit  du  pro- 
tochlorure de  cuivre. 

L’eau  régale  dissout  rapidement  le  cuivre. 

Les  acides  organiques  déterminent  en  peu  de  temps  l’oxvda- 
lion  du  cuivre;  les  huiles  grasses  et  les  graisses  agissent  de  la 
même  manière. 

L’ammoniaque  dissout  le  cuivre  sous  l’influence  de  Uoxvgène 
de  l’air;  il  se  forme  du  deutoxyde  de  cuivre,  qui  entre  en  disso- 
lution dans  l’ammoniaque  et  la  colore  en  bleu. 

En  présence  des  vapeurs  ammoniacales,  le  cuivre  absorbe  àla 
lois  j’oxygène  et  l’azote  de  l’air,  pour  engendrer,  suivant 
M.  Péligof,  un  azofite  basique  de  cuivre  qui  jouit,  à la  ma- 
nière du  réactif  de  Schweitzer,  de  la  curieuse  propriété  de 
dissoudre  la  cellulose. 

On  peut  fondre  du  nitre  dans  un  vase  de  cuivre  sans  l’atta- 
quer sensiblement  ; cependant,  a une  température  rouge,  le 
cuivre  est  oxydé  par  le  nitre. 

Les  dissolutions  étendues  de  sel  marin  dissolvent  très-rapide- 
ment le  cuivre;  celles  qui  sont  concentrées  ne  l’attaquent  pas 
sensiblement.  Aussi  les  feuilles  de  cuivre  qui  servent  au  dou- 
blage des  navires  sont-elles  promptement  attaquées  par  l’eau 
de  mer. 

Le  soufre,  le  phosphore,  l’arsenic,  le  chlore,  le  brome  et  la 
plupart  des  métaux  s’unissent  directement  au  cuivre. Quelques- 
unes  de  ces  combinaisons  se  font  avec  dégagement  de  chaleur 
et  de  lumière.  Une  très-petite  quantité  de  phosphore  ou  d’ar- 
senic suffit  pour  blanchir  le  cuivre  et  le  rendre  dur  et  cassant. 

Le  carbone  ne  s’unit  pas  en  proportions  définies  avec  le  cui- 
vre. Ce  métal,  tenu  longtemps  en  fusion  dans  un  creuset  bras- 
qué,  n’augmente  pas  sensiblement  de  poids. 

Les  sels  de  cuivre  sont  vénéneux.  On  peut  employer  comme 
contre-poison  de  ces  sels,  soit  de  l’albumine  qui  forme  avec 
l’oxyde  de  cuivre  un  composé  insoluble;  ou  du  fer  réduit  par 
l’hydrogène,  qui,  décomposant  les  sels  de  cuivre,  ramène  ce 
corps  à l’état  métallique. 

Le  cuivre.se  combine  avec  l’oxygène  dans  les  rapports  sui- 
vants : 

Protoxyde  de  cuivre Cu*0; 

Deutoxyde  de  cuivre CuO  ; 

Oxyde  intermédiaire Cu#0*  = Ci>0,ÎCu*0 


CuO*  ; 
(CuO*  ?) 


PROTOXYDE  DE  CUIVRE. 
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Équiv.  = 893,  ou  71,30. 


sous-ojryde  ou  oxydule. 


Le  protoxyde  de  cuivre  anhydre  est  d’un  rouge  rosé,  inalléra- 
bleàl’airet  "très-fusible;  chauffé  au  contact  de  l’air,  il  se  change 
rapidement  en  bi-oxyde.  Les  acides  étendus  le  décomposent  en 
cuivre  métallique  et  en  bi-oxyde  de  cuivre  ; l’acide  azotique 
forme,  avec  le  protoxyde  de  cuivre,  de  l’azotate  de  cuivre,  en 
dégageant  des  vapeurs  rutilantes.  L’acide  chlorhydrique  con- 
centré le  dissout  sans  le  décomposer. 

Cet  oxyde  est  soluble  dans  /ammoniaque;  si  cette  dissolution 
est  faite  à l’abri  de  l’air,  elle  est  incolore  ; mais  elle  bleuit  sous 
l’influence  de  la  plus  petite  quantité  d’oxygène,  et  le  protoxyde 
de  cuivre  se  change  en  deutoxyde  ; si  l’on  introduit  une  lame 
de  cuivre  dans  la  dissolution  bleue,  laliqueur  redevient  incolot-e, 
parce  que  le  cuivre  enlève  au  bi-oxyde  la  moitié  de  son  oxygène 
et  le  ramène  à l’état  de  protoxyde. 

Le  protoxyde  de  cuivre  donne  avec  les  fondants  un  verre  d’un 
beau  rouge  rubis  qui  passe  rapidement  au  vert,  si  l'on  continue 
à chauffer  au  contact  de  l’air.  Cette  dernière  teinte  est  due  au 
bi-oxyde  de  cuivre  qui  prend  naissance. 

Le  protoxyde  de  cuivre  peut  se  combiner  avec  l’eau  et  former 
un  hydrate  jaune  qui  a pour  formule  : 4C.u20,H0.  A l’état  d’hy- 
drate, le  protoxyde  de  cuivre  se  dissout  dans  les  acides  et  forme 
des  sels  de  protoxyde  de  cuivre. 

On  peut  préparer  le  protoxyde  de  cuivre  par  différentes  mé- 
thodes: 


1°  En  chauffant  au  rouge  sombre  une  lame  de  cuivre , au  con- 
tactée l’air.  Il  se  forme  à la  surface  de  ce  mêlai  une  couche 
épaisse  de  protoxyde  que  l’on  détache  facilement  en  plongeant 
le  cuivre  dans  l’eau  froide  lorsqu’il  est  encore  rougè.  Le  pro- 
toxyde de  cuivre  préparé  par  celte  méthode  est  toujours  mêlé 
de  bi-oxyde. 

2°  On  produit  le  protoxyde  de  cuivre  en  calcinant  au  rouge, 
dans  un  creuset  couvert,  un  mélange  de  carbonate  de  soude 
sec  et  de  protochlorure  de  cuivre;  il  se  forme  du  chlorure  de 
sodium  que  l’on  enlève  par  des  lavages  et  du  protoxyde  de 
cuivre  (MM.  I.iebig  et  Wœhler). 

3°  On  prépare  encore  le  protpxvde  de  cuivre  anhydre  et  cris- 
tallise, en  taisant  bouillir  de  l’acétate  de  cuivre  avec  du  sucre, 
qu*  roagit  sur  le  deutoxyde  de  cuivre  et  le  réduità  l’étal  de  pro- 


0 ; m uuuiu  un  pruuqme  jaune  uc  piuiu.vjuc 

lition IV1G  se  déshydrate  promptement  par  l’ébul- 
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DEUTOXYDE  DE  CUIVHE. 


4°  On  produit  du  protoxyde  de  cuivre  en  calcinant  5 parties 
de  deutoxyde  de  cuivre  avec  4 parties  de  limaille  de  cuivre. 

o°  L hydrate  de  protoxyde  de  cuivre  se  prépare  en  décompo- 
sant le  protochlorure  de  cuivre  par  la  potasse. 

Le  protoxyde  de  cuivre  se  rencontre  dans  la  nature  ; on  lui 
donne  le  nom  d ’oxydule  de  cuivre.  Il  est  d’un  rouge  cochenille 
et  quelquefois  d’un  gris  métallique,  d’un  éclat  vitreux,  le  plus 
souvent  opaque,  quelquefois  translucide  et  même  transparent. 
11  cristallise  sous  des  formes  qui  dérivent  de  l’octaèdre  régulier. 
Sa  densité  est  égale  à S, 60.  On  le  trouve  à Chessv  (Rhône)  et 
dans  les  monts  Altaï. 


DEUTOXYDE  DE  CUIVRE.  CuO. 

Equiv.  = 400, o0  ou  39,75. 

Propriétés.  — Le  deutoxyde  de  cuivre  est  d’un  brun  foncé, 
presque  noir;  il  condense  facilement  1 humidité  de  l’air;  porté 
a la  température  d’un  rouge  vif,  il  se  décompose  partiellement 
et  se  transforme  en  oxyde  de  cuivre  intermédiaire. 

L’hydrogène  le  réduit  facilement  et  avec  incandescence  par 
une  faible  élévation  de  température.. 

Chauffé  avec  les  matières  organiques,  il  les  brûle  et  les  trans- 
forme complètement  en  acide  carbonique  et  en  eau  ; c’est  à 
cause  de  cette  propriété  qu’on  emploie  l’oxyde  de  cuivre  pour 
faire  l’analyse  élémentaire  des  matières  organiques. 

Le  bi-oxyde  de  cuivre  colore  les  fondants  en  vert;  on  utilise 
cette  propriété  dans  la  fabrication  des  verres  colorés. 

Il  peut  se  combiner  par  voie  sèche  avec  les  alcalis;  le  résulat 
de  cette  combinaison  est  une  masse  bleue  ou  verte  que  l’eau  dé- 
compose. En  fondant  le  bi  oxyde  de  cuivre  dans  un  creuset 
d’argent,  avec  quatre  ou  cinq  fois  son  poids  de  potasse,  aban- 
donnant la  masse  à un  refroidissement  lent,  et  la  traitant  par 
l’eau  qui  dissout  la  potasse,  on  a obtenu  des  tétraèdres  de  Di- 
oxyde (le  cuivre,  doués  de  l'éclat  métallique  (M.  becquerel). 

Le  deutoxyde  de  cuivre  forme  avec  l’eau  un  hydrate  qui  a 
pour  formule  : CuO, MO;  ou  l’obtientcn  versant  un  excèsde po- 
tasse ou  de  soude  caustique  dans  un  sel  de  cuivre. 

Cet  hydrate  a une  couleur  bleue;  il  est  très-peu  stable  : une 
légère  ébullition  suffit  pour  le  décomposer  et  le  transformer  en 
oxyde  brun  anhydre.  11  se  dissout  en  grande  quantité  dans  l'am- 
moniaque, surtout  à 1a  faveur  d’un  sel  ammoniacal,  et  particu- 
lièrement du  carbonate  d’ammoniaque,  en  produisant  une  li- 
queur d’un  beau  bleu  que  l’on  nomme  bleu  céleste. 

Les  dissolutions  concentrées  et  froides  de  potasse  ou  de  soude 
peuvent  dissoudre  l’hydrate  de  deutoxyde  de  cuivre;  elles  for- 
ment une  liqueur  bleue,  qui  se  décompose  par  la  chaleur  et 
laisse  déposer  de  l'oxyde  anhydre. 

Préparation.  — On  prépare  en  général  le  bi-oxyde  de 
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cuivre  destiné  aux  analyses  organiques  en  calcinant  l’azotate  de 
cuivre  ; il  se  présente  alors  sous  la  forme  d’une  poudre  noire 
d’une  grande  ténuité.  On  le  forme  aussi,  1°  en  grillant  dans 
une  moufle  de  la  tournure  ou  des  lames  de  cuivre;  2°  en  dis- 
tillant l’acétate  de  cuivre  et  en  chauffant  à l’air  le  résidu  de 
cette  distillation. 

Le  deutoxyde  de  cuivre  se  trouve  dans  la  nature;  on  lui 
donne  le  nom  de  cuivre  oxydé  noir.  Il  se  présente  en  masses  gre- 
nues, noires,  tachant  les  doigts.  Ce  minéral  n’est  jamais  très- 
abondant. 


(*)  OXYDE  DE  CUIVRE  INTERMÉDIAIRE.  (Cu20)2,CuO. 

Cet  oxyde  a été  préparé  en  calcinant  au  rouge  le  deutoxyde 
de  cuivre,  qui  perd  ainsi  les  0,08  de  son  poids  (MM.  Favre  et 
Maumené). 

L’oxyde  de  cuivre  intermédiaire  ne  forme  pas  de  sels  parti- 
culiers; traité  par  les  acides,  il  donne  des  mélanges  de  sels  de 
protoxyde  et  de  deutoxyde  de  cuivre. 


(*)  PEROXYDE  DE  CUIVRE.  CuO2. 


Cet  oxyde  a été  obtenu  en  arrosant  d’eau  oxygénée  l’hydrate 
de  deutoxyde  de  cuivre. 

Le  peroxyde  de  cuivre  est  d’un  brun  jaune,  il  est.  très-peu 
stable;  la  chaleur  de  l’eau  bouillante  suffît  pour  le  décompo- 
ser; les  acides  le  transforment  en  sels  de  deutoxyde  de  cuivre, 
et  en  oxygène  ou  en  eau  oxygénée  (Thénard). 


HYDRURE  DE  CUIVRE.  Cu2H. 

Équiv.  = S0ë,5  ou  64, 50. 


pérature 

> ia  joueur  prend  d abord  une 
bientôt  uni  1 k"88®  deP°ser  des  flocons  jaunes  qui  acquièrent 
h fiSSan™  leur  brune;  011  arrête  l’opération  lorsque  des 
lavé  rS  com,mencent  à prendre  naissance.  Le  précipité 

nnfilhS V?' V ea.u.cJlavSée  d’acide  carbonique,  est  recueilli  sur 
un  filtre  et  desscclié  entre  deux  feuilles  de  papier  joseph. 

cd  u Ure  de  cVlvre  est  une  poudre  brune.  Exposé  a l'air,  il 

de  rn1binpPne  V ,c”  est  de  même  au  contact  du  chlore  et 
de  1 acide  chlorhydrique  (M.  Wurtz). 
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CARACTÈRES  DES  SELS  DE  CUIVRE 


SELS  DE  PROTOXYDE. 

Potasse.  — Précipité  jaune-brun  d’hydrate  de  protoxyde  de 
cuivre,  insoluble  dans  un  excès  de  réactif. 

Ammoniaque.  — Précipité  soluble  dans  un  excès  d’ammonia- 
que. Si  la  réaction  se  fait  à l’abri  de  l’air,  la  liqueur  est  inco- 
lore ; elle  devient  bleue  par  le  contact  de  l'air. 

Carbonate  de  potasse  ou  de  soude.  — Précipité  jaune  de  carbo- 
nate de  protoxyde  de  cuivre. 

Cyanoferrure  de  potassium.  — Précipité  blanc  qui  devient  ra- 
pidement rouge-brun  au  contact  de  l’air. 

Sut! hydrate  d' ammoniaque.  — Précipité  noir,  insoluble  dans 
un  excès  de  réactif. 

Acide  sùlf hydrique.  — Précipité  brun. 

Les  sels  de  protoxyde  de  cuivre  sont  peu  stables,  et  se  chan- 
gent rapidement  en  sels  de  deutoxyde,  en  absorbant  de  l’oxygène 
eu  en  abandonnant  du  cuivre  métallique.  Ces  sels  sont  ordinai- 
rement incolores  ou  légèrement  jaunâtres.  Le  fer  et  le  zinc  les 
décomposent  et  en  éliminent  du  cuivre  métallique. 


SELS  DE  BI-OXYDE. 


Potasse  et  soude.  — Précipité  bleu  d’hydrate  de  bi  oxyde  de 
cuivre,  insoluble  dans  un  excès  d’alcali.  Le  précipité  bleu  se 
déshydrate  par  l’ébullition  et  devient  noir. 

Ammoniaque.  — Précipite  verdâtre,  soluble  dans  un  exct;- 
d’ammoniaque  et  donnant  immédiatement  une  liqueur  d un 
très-beau  bleu  (bleu  céleste).  Cette  dissolution  ammoniacale  est 
précipitée,  au  bout  d’un  certain  temps,  par  un  excès  de  po- 


lilSSG. 

Carbonate  de  potasse.  — Précipité  bleu  de  carbonate  de  cuivre, 

devenant  noir  par  l’ébullition. 

Carbonate  d’ammoniaque.  — Précipité  verdatre,soluble  dans  un 

' K[*)S Acide  italique.  — Précipité  blanc  verdâtre  d oxalate  de 

1 "cl ano ferrure  de  potassium.  — Précipité  rouge-brun-marron. 
(*)  Cyanoferride  de  potassium.  — Précipité  jaune-vert. 

(*)  Tannin.  — Précipité  gris.  ' . . ...  , 

Sulfltydrale  d’ammoniaque.  — Précipité  noir,  insoluble  dans 
l’ammoniaque  cl  dans  un  excès  de  réactif. 

Acide  sut  [hydrique.  - Précipite  noir 

(*)  Iodure  de  potassium.  I rccipite  blanc. 

*)  Chromatc  dépotasse.  - Précipité  rouge-brun. 

Zinc  — Précipité  de  cuivre  sous  la  forme  d un  emtuu  no 
qui  prend  l’éclat  métallique  sous  le  brunissoir. 


PROTOCOLORURE  DE  CUIVRE. 


3 4 1 

Fer.  — Précipité  de  cuivre  avec  la  couleur  rouge  qui  lui  est 
propre. 

Les  sels  de  deutoxyde  de  cuivre  sont  bleus  ouverts  : ils  sont 
toujours  verts  lorsqu’ils  contiennent  un  excès  d’acide;  les  sels 
insolubles  neutres  sont  bleus;  les  sous-sels  sont  verts  ou  bruns. 

Les  sels  neutres  rougissent  le  papier  de  tournesol  ; en  pré- 
sence de  certaines  matières  organiques,  et  surtout  de  l’acide 
tartrique,  ils  cessent  d’être  précipités  par  la  potasse;  la  liqueur 
prend  une  très-belle  teinfe  bleue. 

Le  meilleur  réactif  pour  reconnaître  le  cuivre,  même  en  pré- 
sence des  substances  organiques,  est  le  cyanoferrure  de  potas- 
sium, qui  forme  dans  les  sels  de  cuivre  un  précipité  brun  rou- 
geâtre. On  peut  aussi  déceler  la  présence  de  traces  de  cuivre 
dans  une  dissolution  en  y plongeant  une  lame  de  fer  poli  qui  se 
recouvre  d’une  couche  de  cuivre  facile  à reconnaître  à sa  cou- 
leur rouge.  Lorsque  celte  couche  est  trop  faible  pour  être  vi- 
sible, on  trempe  la  lame  de  fer  dans  une  dissolution  de  sel  am- 
moniac, et  on  l’expose  à la  flamme  d’une  lampe  à alcool  qui 
prend  alors  une  belle  couleur  verte  caractéristique. 

Lorsqu’on  mêle  un  sel  de  cuivre  avec  une  dissolution  éten- 
due d’acide  phosphoreux,  ou  qu’on  y fait  passer  de  l’acide  sulfu- 
reux, le  cuivre  se  réduit  peu  à peu,  et  se  sépare  en  petites  pail- 
lettes d’une  belle  couleur  rouge. 

Tous  les  sels  de  cuivre  sont  vénéneux;  pour  combattre  leur 
action  sur  l’économie  animale,  on  emploie  la  limaille  de  fer; 
le  fer  détermine  la  précipitation  du  cuivre  à l’état  métallique 
(M.  H.  Edwards). 

Pour  reconnaître  les  sels  de  cuivre  dans  les  cas  d’empoison- 
nement, on  doit  calciner  les  matières  animales  suspectes  avec  de 
1 acide  sulfurique,  reprendre  les  cendres  par  l’acide  sulfurique, 

1 acide  azotique  ou  1 eau  régale,  et  chercher  à constater  la  pré- 
sence du  cuivre  dans  les  liqueurs  acides  au  moyen  des  réactifs 
ordinaires. 

Le  que  nous  venons  de  dire  pour  le  cuivre  s’applique  à la  re- 
cherche de  tous  les  métaux  fixes,  tels  que  le  plomb,  l’étain,  le 
bismuth,  etc.  3 

En  parlant  de  1 analyse  des  alliages  de  cuivre,  nous  ferons 
connaître  un  nouveau  mode  de  dosage  de  ce  métal,  par  voie  hu- 


( ) pnoTocuconunE  de  cuivre.  CusC1. 

\ 

~ \‘e  protochlorure  de  cuivre  est  blanc;  il  est 

\\\ rbln  ïïnnna  aUS  de  a chaleur  rouge;  chauffé  au  contact  de 
‘i  ’ . Pand  devs  ^aPeurs  abondantes  cl  se  volatilise. 

Peu  près  insoluble  dans  l’eau;  l’ac.ide  chlorhydrique 

OU? InkSl ’Æ an  L!ne  ''fiueur  légèrement  colorée  en  brun, 
aues' paI  e re (raidissement,  des  cristaux  tétraédri- 
iî?  lenrniftPM01116  ITCur  ost  précipitée  par  l’eau,  qui 
dre  blanche, PpesaSh3  rUl'e  CUlVre  S°US  la  forme  d’une  Pou~ 
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DEUTOCULORURE  DE  CUIVRE. 


L’acide  azotique  le  dissout  en  le  décomposant. 

La  potasse  et  la  soude  en  précipitent  de  l’hydrate  de  pro- 
toxyde de  cuivre  de  couleur  jaune. 

L’ammoniaque  le  dissout  facilement;  la  dissolution  est  inco- 
lore lorsqu’elle  est  faite  à l’abri  de  l’air;  elle  devient  bleue  par 
le  contact  de  l’oxygène,  et  peut  servir  à constater  la  présence 
d’une  très-petite  quantité  de  ce  gaz.  On  emploie  quelquefois  la 
dissolution  de  protochlorure  de  cuivre  dans  l’ammoniaque 
comme  liquide  eudiométrique,  dans  l’analyse  de  l’air  ou  d'un 
mélange  gazeux  contenant  de  l’oxygène. 

Le  protochlorure  de  cuivre  ammoniacal  absorbe  l’oxyde  de 
carbone. 

La  dissolution  de  protochlorure  de  cuivre  dans  l’acide  chlor- 
hydrique est  un  désoxydant  aussi  énergique  que  le  protochlo- 
rure d’étain.  Elle  verdit  à l’air  et  se  change  en  deutochlorure. 
Elle  précipite  l’or  de  ses  dissolutions. 

Préparation.  — On  obtient  le  protochlorure  de  cuivre  : 
1°  en  faisant  passer  du  chlore  sur  du  cuivre  en  excès  porté  au 
rouge  ; 2°  en  chauffant  du  cuivre  avec  du  bichlorure  de  mer- 
cure ; 3°  en  attaquant  à chaud  du  cuivre  par  l’acide  chlorhy- 
drique; 4°  en  traitant  du  deutochlorure  de  cuivre  par  du  cuivre 
métallique,  et  en  précipitant  la  dissolution  par  l’eau;  5°  en 
décomposant  du  bichlorure  de  cuivre  par  une  dissolution  con- 
centrée et  légèrement  acide  de  protochlorure  d’étain  : il  se 
forme  alors  un  précipité  blanc,  facile  à laver,  qu’on  peut  obtenir 
cristallisé  en  tétraèdres  incolores,  en  le  dissolvant  à l’abri  de 
l’air  dans  l’acide  chlorhydrique,  et  en  abandonnant  la  dissolu- 
tion au  refroidissement. (*) 


(*)  DEUTOCHLORURE  DE  CUIVRE.  CuCl. 

Équiv.  = 840,25  ou  07,25. 

Ce  corps  est  d’un  brun  jaunâtre  lorsqu’il  est  anhydre  ; chauffé 
à une  température  qui  dépasse  200°,  il  dégage  du  chlore,  et  se 
transforme  en  protochlorure.  11  est  soluble  dans  l’eau  et  môme 
déliquescent  ; l'alcool  le  dissout  et  acquiert  ainsi  la  propriété  de 
brûler  avec  une  flamme  verte. 

On  peut  obtenir  le  deutochlorure  de  cuivre  : 1°  en  chauffant 
du  cuivre  dans  un  courant  de  chlore,  ce  gaz  étant  en  excès  : le 
chlore  a une  telle  affinité  pour  le  cuivre,  qu’un  fil  de  ce  métal 
brûle  avec  un  vif  éclat,  lorsque,  après  l’avoir  légèrement  chauffe, 
on  le  porte  dans  un  flacon  de  chlore  ; 2°  en  dissolvant  le  cuivre 
dans  un  excès  d’eau  régale,  et  évaporant  la  liqueur  û sec;  3°  en 
dissolvant  le  bi  oxyde  de  cuivre  dans  l’acide  chlorhydrique;  4°  en 
précipitant  le  sulfate  de  cuivre  par  le  chlorure  de  calcium,  et  en 
ajoutant  dans  la  liqueur  de  l’alcool  qui  précipite  le  sulfate  de 
enaux  et  dissout  le  chlorure  de  cuivre. 
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Le  bichlorure  de  cuivre  forme,  en  s’unissant  au  bi-oxyde  de 
cuivre,  les  oxychlorures  suivants  : 

CuC,l,2CuO  ; 

ruCl,3CuO  ; 

CuCl,'CuO  ; 

CuOI,6CuO. 

L’oxychlorure  CuCl,3CuO,4HO  peut  être  obtenu  en  précipi- 
tant une  dissolution  de  bichlorure  de  cuivre  avec  la  quantité  de 
potasse  indiquée  par  l’équation  suivante  : 

4C.uCl  + 3KO  = 3KC1  + CuCl,3CuO. 

Le  précipité  vert  qui  se  produitde  la  sorte  est  identique,  quant 
à la  composition,  avec  un  minéral  vert  qu’on  trouve  au  Chili  et 
au  Pérou,  cristallisé  en  prismes  droits  rhomboédriques,  et  avec 
la  matière  connue  en  peinture  sous  le  nom  de  vert  de  Brunswick. 

On  prépare  en  grand  le  vert  de  Brunswick  en  mouillant  de  la 
tournure  de  cuivre  avec  de  l’acide  chlorhydrique  ou  avec  une 
dissolution  de  sel  ammoniac,  et  abandonnant  le  mélange  au  con- 
tact de  l’air;  il  se  forme  à la  surface  du  cuivre  une  couche 
d’oxychlorure  qu’on  en  détache  avec  de  l’eau  et  qu’on  dessèche 
ensuite  à une  douce  chaleur. 


(*)  PROTOSUI.FURE  DE  CUIVRE.  Ou2S. 

Équiv.  = 993  ou  79, o. 

Le  protosulfure  de  cuivre  correspond  au  protoxyde  ; ce  corps 
est  d’un  gris  noirâtre,  faiblement  métallique  ; il  est  plus  fusible 
que  le  cuivre,  et  inaltérable  par  la  chaleur.  Il  se  grille  facile- 
ment, et  se  change  en  sulfate  de  cuivre,  qui,  par  une  plus  forte 
chaleur,  se  transforme  en  deutoxyde  de  cuivre.  Il  est  inattaqua- 
ble par  l’acide  chlorhydrique,  et  se  dissout  dans  l’acide  azotique 
et  l’eau  régale,  mais  moins  facilement  que  le  cuivre  métallique. 
Le  protosulfure  de  cuivre  n’est  pas  décomposé  par  l’hydrogène. 
Le  charbon  ne  le  réduit  que  très-lentement;  il  est  décomposé 
incomplètement  sous  l'influence  de  la  chaleur  par  le  fer,  l’étain 
et  l’antimoine. 

Les  oxydes  de  cuivre,  chauffés  avec  le  protosulfure  de  cuivre 
à une  chaleur  rouge,  donnent  de  l’acide  sulfureux  et  du  cuivre 
métallique. 

Le  sulfure  et  le  sulfate  de  cuivre  se  décomposent  mutuelle- 
ment à une  température  peu  élevée,  et  donnent  de  l’acide  sul- 
fureux et  du  cuivre  métallique:  Cu2S-t-Cu0,S03==2S02-f-3Cu. 

On  prépare  facilement  le  protosulfure  de  cuivre  en  chauffant 
un  mélangé  de  3 parties  de  soufre  et  de  8 parties  de  tournure 
de  cuivre  ; la  combinaison  se  fait  avec  dégagement  de  chaleur 
et  de  lumière.  La  masse  que  l’on  obtient  d’abord  n’est  pas  du 
protosulfure  pur,  elle  contient  toujours  du  cuivre  en  excès;  il 
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faut  la  réduire  en  poudre  et  la  chauffer  une  seconde  fois  avec 
un  excès  de  soufre. 

Le  bisulfure  de  cuivre  hydraté  chauffé  au  rouge  dans  un  cou- 
rant d’hydrogène  se  transforme  en  protosulfure  de  cuivre  Cu3S 
parfaitement  pur,  qui  peut  servir  à doser  le  cuivre  dans  les  ana- 
lyses (M.  Brunner). 

État  naturel.  — Le  prolosulfure  de  cuivre  existe  dans  la  na- 
ture; il  est  d’un  gris  noir,  doué  d’un  faible  éclat  métallique;  sa 
poussière  est  noire;  il  est  tendre  et  se  laisse  couper  au  couteau. 
Sa  forme  principale  est  le  prisme  régulier  à six  faces.  Sa  densité 
est  environ  5,0.  Il  est  très-fusible  ; on  peut  le  fondre  à la  flamme 
d’une  bougie;  il  se  grille  assez  facilement.  Il  contient  ordinai- 
rement une  petite  quantité  de  sulfure  de  fer  et  de  sulfure  d’ar- 
gent : c’est  un  des  minerais  de  cuivre  les  plus  riches.  11  se  trouve 
en  Sibérie,  en  Suède,  en  Saxe,  et  surtout  en  Angleterre,  dans  le 
comté  de  Cornouailles. 


(*)  cuivre  pyriteux.  FeîS*,CuaS. 

Équiv.  = 2293,  ou  183,45. 

Ce  minéral  est  assez  répandu  dans  la  nature;  il  fournit  la 
majeure  partie  du  cuivre  ducommerce.il  forme  des  filons  puis- 
sants dans  les  terrains  primitifs  et  dans  les  terrains  de  transi- 
tion. Le  cuivre  pyriteux  est  considéré  généralement  comme 
une  combinaison  à équivalents  égaux  de  sesquisulfure  de  fer  et 
de  protosulfure  de  cuivre. 

Il  est  d’un  jaune  de  laiton  très-éclatant  ; sa  cassure  est  sou- 
vent irisée.  Il  cristallise  sous  la  forme  de  tétraèdres  tronqués, 
qui -ont  une  grande  analogie  avec  l’octaèdre  régulier.  Sa  den- 
sité est  4,169.  Il  fond  plus  facilement  que  le  sulfure  simple,  et 
donne  un  globule  rouge  grisâtre  cassant  et  magnétique.  Il  est 
inattaquable  par  l’acide  chlorhydrique,  mais  soluble  dans 
l’acide  azotique  et  l’eau  régale. 

Lorsqu’on  chauffe  le  cuivre  pyriteux  au  contact  de  1 air,  il  se 
transforme  en  sulfates  de  fer  et  de  cuivre;  è une  plus  forte 
chaleur,  il  dégage  de  l’acide  sulfureux,  et  donne  des  oxydes  de 
cuivre  et  de  fer. 

lin  dissolvant  le  cuivre  pyriteux  dans  1 acide  azotique,  on  ob- 
tient une  dissolution  dans  laquelle  on  constate  les  caractères 
des  sels  de  cuivre  et  des  sels  de  fer. 


(*)  CUIVRE  PANACHÉ. 


On  désigne  sous  le 


nom 

Ac 


de  cuivre  panaché  plusieurs 
minéraux  qui  sont  composés,  comme  le  cuivre 
cuivre,  de  fer  et  de  soufre,  mais  dans  des  propoi lions  ante 

rentes. 
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(*)  CUIVRE  GRIS. 

On  comprend,  sous  la  dénomination  de  cuivre  gris,  un  grand 
nombre  d’espèces  minérales,  dont  quelques-unes  seulement 
sont  bien  connues. 

Ces  minéraux  doivent  être  considérés  comme  des  combinai- 
sons de  divers  sulfures,  et  souvent  comme  des  arséniosulfures  ou 
des  antimoniosulfures. 

BISULFURE  DE  CUIVRE.  CuS. 

Équiv.  = 596,60  ou  47,72. 

Ce  sulfure  correspond  au  deutoxyde  de  cuivre;  on  l’obtient 
en  précipitant  un  sel  de  deutoxyde  de  cuivre  par  l’acide  sulfhy- 
drique  ou  par  un  sulfure  soluble. 

11  est  noir,  insoluble  dans  l’eau  et  dans  les  sulfures  alcalins; 
il  s’altère  facilement  à l’air  et  se  transforme  en  sulfate  de  cui- 
vre: aussi,  dans  les  analyses,  lorsqu’on  précipite  le  cuivre  à l’é- 
tat de  sulfure,  doit-on  avoir  la  précaution  de  laver  ce  composé 
avec  de  l’eau  chargée  d’acide  sulfhjdrique,  pour  précipiter  le 
sulfate  de  cuivre  qui  pourrait  se  former  par  l’action  de  l’oxy- 
gène de  l’air  sur  le  sulfure. 

Le  bisulfure  de  cuivre  étant  facilement  ramené  à l’état  de  pro- 
tosulfure par  l’action  de  la  chaleur,  on  ne  peut  l’obtenir  par 
voie  sèche. 

Lorsqu'on  précipite  un  sel  de  cuivre  par  des  sulfures  alcalins 
qui  contiennent  2,  3 ou  5 équivalents  de  soufre,  on  obtient  des 
sulfures  de  cuivre  qui  contiennent  autant  d’équivalents  de  sou- 
fre qu’il  s’en  trouvait  dans  les  sulfures  alcalins  ; ces  polysulfures 
de  cuivre  sont  à peine  connus. 

Le  sulfure  de  cuivre  produit  avec  l’oxyde  de  cuivre  plusieurs 
oxysullures.  Le  compose  oCuS,CuO,HO  se  forme  lorsqu'on  verse 
un  sulfure  soluble  dans  une  dissolution  bouillante  d’azotate  de 
cuivre  très-ammoniacale  (Pelouze). 

AZOTATE  DE  DEUTOXYDE  DE  CUIVRE.  Cu0,Àz08,4ll0. 

Équiv.  =:  1621,60  ou  129,72. 

L azotate  neutre  de  deutoxyde  de  cuivre  est  un  sel  bleu, 
tres-soluble  dans  l’eau  et  même  déliquescent,  soluble  dans 
1 alcool;  il  se  décompose  par  la  chaleur,  et  donne  d'abord  de 
1 azotate  de  cuivre  basique  qui  est  vert  et  à peine  soluble  dans 
1 eau  ; une  chaleur  plus  forte  le  transforme  en  deutoxyde  de 
cuivre. 

Il  est  réduit  facilement,  et  quelquefois  avec  explosion,  par  le 
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SULFATE  DE  Bl-OXYDE  DE  CUIVRE. 


Il  agit  vivement  sur  l’étain  sous  l’influence  d'une  faible  cha- 
leur. Si  l’on  enveloppe  de  l’azotate  de  cuivre  avec  une  feuille 
d’étain,  et  qu’on  le  frappe  avec  un  marteau  sur  un  tas  d’acier, 
l'étain  s’oxyde  avec  ignition  et  se  transforme  en  acide  stanni- 
que. 

On  prépare  l’azotate  de  cuivre  en  attaquant  le  cuivre  par  l’a- 
cide azotique  étendu  d’eau:  3Cu-|-4Az05^=3  (AzOs,CuO)-|-AzOî. 

l.’azotate  de  cuivre  n’est  pas  connu  à l’état  anhydre:  ce  sel 
contient  ordinairement  4 équivalents  d’eau,  et  cristallise  en 
prismes  d’un  bleu  foncé.  Quelquefois  les  cristaux  sont  d’un 
bleu  plus  clair,  et  contiennent  6 équivalents  d’eau. 

On  connaît  un  azotate  de  cuivre  quadribasique  Az05,4Cu0. 

Le  sous-azotate  de  cuivre,  mis  en  digestion  pendant  quelques  t, 
minutes  avec  de  l’ammoniaque  caustique,  se  décompose  en 
produisant  de  l’azotate  de  cuivre  ammoniac^  et  un  précipité 
d’hydrate  de  bi-oxyde  de  cuivre  d’un  bleu  d’azur.  Cet  hydrate 
relient  quelques  traces  d’ammoniaque  qu’il  perd  à 130°  en  de- 
venant vert  ; il  a alors  pour  formule  : CuO,HO. 

Lorsqu’on  fait  passer  un  courant  de  gaz  ammoniac  dans  une 
dissolution  très-concentrée  d’azotate  de  cuivre,  on  obtient,  par 
l'évaporation  ou  le  refroidissement  de  la  dissolution,  des  cristaux 
d’un  bleu  d’azur  qu’on  doit  considérer  comme  formés  d ’amidure 
de  cuivre  et  d’azotate  d'ammoniaque  : CuAzll^AzO^AzH^HO 
(M.  Kane). 

Ce  sel  est  soluble  dans  l'eau,  et  cristallise  par  évaporation  de 
la  liqueur  sans  avoir  éprouvé  d'altération. 


SULFATE  DE  LI-OXYDE  DE  CUIVRE.  C.u0,S03,5I10. 
Équiv.  = 1559,10  ou  124,72. 


Le  sulfate  de  bi-oxyde  de  cuivre  est  le  plus  important  des 
sels  de  cuivre;  on  lui  donne  souvent,  dans  le  commerce,  les 
noms  de  vitriul  bleu , couperose  bleue. 

Ce  sel  est  d'un  très  beau  bleu;  il  cristallise  en  parallélipipedes 
obliques,  contenant  5 équivalents  d’eau.  Sa  densité  est  égale 
à 2,  <9.  11  se  dissout  dans  4 parties  d'eau  froide  et  dans  2 parties 
d'eau  bouillante;  sa  dissolution  est  bleue;  il  est  complètement 


insoluble  dans  l’alcool.  , . , , ,, 

Lxposé  il  l’air  sec,  il  s’effleurit,  perd  2 équivalents  d eau  et 
devient  opaque  : à 100°,  il  ne  retient  plus  qu’un  seul  équiva- 
lent d’eau  ; vers  200°,  il  se  transforme  en  une  poudre  presque 
blanche,  qui  est  du  sulfate  de  cuivre  anhydre;  celte  poudre 
redevient  bleue  et  se  redissout  lorsqu'on  la  met  en  contact  avec 
l’eau.  Le  sulfate  de  cuivre  , porté  à une  température  plus 
élevée,  se  décompose  complètement  et  laisse  un  résidu  de  deu- 

loxyde  de  cuivre.  , . 

Le  sulfate  de  cuivre  hydrate  peut  se  combiner  en  toutes  pio- 
portions  avec  les  sulfates  de  cobalt,  de  nickel  et  de  zinc. 
Lorsqu’on  mêle  à une  dissolution  de  sulfate  de  cuivre  un 
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grand  excès  de  sulfate  de  fer,  qui  est  isomorphe  avec  lui,  ou 
obtient,  par  l’évaporation  et  le  refroidissement,  des  paralléli- 
pipèdes  obliques  d’un  sel  mixte,  dans  lequel  le  sulfate  de  cuivre, 
au  lieu  de  contenir  5 équivalents  d’eau,  en  renferme  7,  comme 
le  sulfate  de  fer  lui-même.  Réciproquement,  les  cristaux  formés 
par  un  mélange  de  ces  deux  sels,  dans  lequel  le  sulfate  de 
cuivre  est  en  excès,  contiennent,  comme  le  sulfate  de  cuivre  à 
l’état  de  liberté,  5 équivalents  d’eau. 

(*)  Le  sulfate  de  cuivre  anhydre  absorbe  le  gaz  ammoniac  sec, 
et  forme  le  composé  suivant  : (S03,Cu0)2,(AzH3)5.  Dissous  dans 
l’ammoniaque  liquide,  le  sulfate  de  cuivre  laisse  déposer  des 
cristaux  qui  ont  pour  formule  : S03,Cu0,2AzH3,H0. 

■•réparation . — On  prépare  le  sulfate  de  cuivre  : 

t°  En  grillant  les  pyrites  de  cuivre  et  en  les  traitant  ensuite 
par  l’eau  pour  dissoudre  le  sulfate  de  cuivre  formé  : dans  ce 
cas,  le  sulfate  de  cuivre  contient  presque  toujours  des  sulfites 
de  fer  et  de  zinc:  dans  les  usines  à cuivre,  on  obtient  ainsi, 
comme  produit  accessoire,  de  grandes  quantités  de  sulfate  de 
cuivre  ; 

2°  En  arrosant  du  cuivre  avec  de  l'acide  sulfurique  faible,  et 
laissant  le  métal  se  sulfatiser  au  contact  de  l’air  ; 

3°  En  faisant  chauffer  du  cuivre  avec  de  l'acide  sulfurique 
concentré  : 2(S03,H0)  + Cu  = 2H04-S03,Cu0-j-S02  ; 

4°  En  décomposant  le  sulfate  d'argent  par  du  cuivre,  dans 
l’opération  de  l’affinage  des  alliages  d’argent,  d’or  et  de  cuivre. 

Usasros.  — Le  sulfate  de  cuivre  est  employé  en  médecine 
comme  léger  escarrotique  ; il  sert  aussi  à chauler  les  blés,  en 
détruisant  un  champignon  particulier,  1 ’uredo,  qui  se  développe 


On  obtient  ce  sel  en  précipitant  à froid  un  sel  de  cuivre  par 


CARBONATE  DE  CUIVRE  BIBASIQUE  (Cu0)2,C02, 110. 
Equiv.  = 1380,70  ou  110,45. 
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un  carbonate  alcalin.  11  se  présente  sous  la  forme  d’une  poudre 
bleuâtre,  volumineuse,  qui  devient  grenue  et  prend  une  cou- 
leur verte  lorsqu’on  chauffe  légèrement  l’eau  qui  la  tient  en 
suspension  ; elle  perd  alors  1 équivalent  d’eau  sans  dégager  d'a- 
cide carbonique,  et  se  transforme  en(CuO)2,  CO2, HO  (M.  Brunner). 

Par  une  ébullition  prolongée,  ce  sel  perd  son  acide  carboni- 
que, et  laisse  déposer  une  poudre  d’un  brun  noir  qui  est  de 
l’oxyde  anhydre  CuO. 

Le  carbonate  de  cuivre  bibasique  monohydraté  est  employé 
dans  la  peinture  à l’huile,  sous  le  nom  de  vert  minéral. 

Ce  sel  existe  dans  la  nature  et  constitue  la  malachite.  Il  est 
très-dur,  d’une  densité  égale  à 3,5;  il  peut  recevoir  un  beau 
poli  ; on  l’emploie  pour  faire  des  objets  d’art,  tels  que  des  cou- 
pes, des  statuettes,  etc.  La  malachite  a pour  forme  principale 
un  prisme  droit  rhomboïdal  ; on  la  trouve  quelquefois  cristal- 
lisée régulièrement,  mais  en  général  en  masses  concentriques 
et  compactes,  à cassure  soyeuse.  Les  plus  beaux  échantillons 
de  malachite  viennent  des  monts  durais. 


CARBONATE  SESQUIBASIQUE  HYDRATÉ.  (CuOJ^CO8)*, HO. 

Equiv.  = 2152,30  ou  172,18. 

Ce  sel  existe  dans  la  nature;  il  est  remarquable  par  sa  belle 
couleur  bleu  foncé;  on  le  connaît  sous  les  noms  d’azur  de  cuir- c 
et  de  bleu  de  montagne  ou  azurite.  Il  est  d’un  bleu  de  ciel  quand 
il  est  réduit  en  poudre,  et  constitue  les  cendres  bleues  naturelles. 
La  pierre  d' Arménie  est  du  quartz  ou  du  calcaire  imprégné  de 
carbonate  de  cuivre  sesquibasique.  Ce  carbonate  de  cuivre  a été 
longtemps  exploité  à Chessy,  près  de  Lyon  ; mais  ce  gisement 
paraît  épuisé. 

On  fabrique  eu  Angleterre  des  cendres  bleues  artificielles,  par 
un  procède  qui  est  tenu  secret.  Ce  carbonate  présente  la  même 
composition  que  le  bleu  de  montaync,  il  est  toujours  mâlé  «i  des 
matières  étrangères,  et  particulièrement  avec  du  sulfate  de 
chaux  ; on  l’emploie  surtout  dans  la  fabrication  des  papiers 
peints. 

ARSÊN1TE  DE  CUIVRE.  (CuO)*AsOS. 

Equiv.  = 2230,70  ou  178,45. 


Ce  sel  est  hydraté,  sa  couleur  est  d’un  beau  vert.  On  le  pré- 
pare par  voie  humide  en  précipitant  un  sel  de  cuivre  par  un 
arsénile  alcalin.  Il  est  employé  en  peinture  et  dans  la  fabrica- 
tion des  papiers  peints  sous  le  nom  de  vert  de  bclieele. 

En  faisant  réagir  l’acide  arsénieux  sur  l’acetale  de  cuivre 
bibasique  (vert-de-gris),  on  obtient  un  sel  double  d un  tres- 
beau  vert,  que  l'on  nomme  vert  de  Sclnvcinfurlh,  et  qui  a pour 


ALLIAGES  DE  CUIVHE. 
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formule  : (Cu0,Cffl303.',(Cu0)2,Asü3.  Ce  corps  est  employé  en  pein- 
ture. 

ALLIAGES  DE  CUIVRE. 

Le  cuivre  se  combine  avec  presque  tous  les  métaux,  et  forme 
plusieurs  alliages  dont  les  arts  tirent  un  grand  parti. 

Les  alliages  de  cuivre  et  d’aluminium  offrent  un  grand  in- 
térêt. Les  alliages  à 2 ou  3 p.  100  de  cuivre  sont  employés  pour 
la  confection  d’objets  d’art  de  grande  dimension,  destinés  à être 
ciselés.  Ils  sont  beaucoup  plus  durs  que  l’aluminium  et  se  prê- 
tent beaucoup  mieux  que  lui  au  travail  du  burin  et  du  ciseau. 

L’alliage  à 10  p.  1 00  d’aluminium  avec  90  de  cuivre,  désigné 
sous  le  nom  de  bronze  d’ aluminium , possède  des  propriétés  cu- 
rieuses et  éminemment  utilisables.  11  est  très-dur  et  très-duc- 
tile, se  lamine  à froid  et  surtout  à chaud  avec  une  perfection 
remarquable.  Sa  ténacité  est  presque  aussi  grande  que  celle  de 
l’acier  (M.  Debray). 

Le  cuivre  et  le  fer  ne  se  combinent  qu’avec  difficulté.  Cepen- 
dant le  produit  brun  qui  provient  de  la  réduction  du  sulfure 
double  de  cuivre  et  de  fer,  et  que  l’on  nomme  cuivre  noir , doit 
être  considéré  comme  un  alliage  de  cuivre  et  de  fer,  qui  ren- 
ferme de  petites  quantités  de  soufre  et  de  métaux  étrangers. 


ALLIAGES  DE  CUIVRE  ET  DE  ZINC. 


Les  alliages  de  cuivre  et  de  zinc  sont  employés  en  grande 
quantité  dans  1 industrie  ; leur  prix  est  moins  élevé  que  celui 
du  cuivre.  On  leur  donne  les  noms  de  laiton,  cuivre  jaune,  or  de 
Manlieim,  tombac,  pinschbeck,  métal  du  prince  Robert,  similor 
chrysocale. 

Le  zinc,  en  s alliant  au  cuivre,  en  pâlit  la  couleur;  employé 
en  certaines  proportions,  il  lui  communique  la  teinte  de  l’or  • 
en  prpporüons  plus  grandes,  il  lui  donne  une  couleur  d’un  jaune 
verdâtre  ; quand  il  entre  pour  plus  de  moitié  dans  l’alliage, 
il  le  rend  gris  bleuâtre.  ° ’ 

En  général,  chacun  de  ces  alliages  a une  densité  plus  grande 
tuent  moyenne  des  dens‘tés  des  deux  métaux  qui  le  consti- 

vaî^r1  &ïib!es  que  le  cui.vl'e;  lorsqu’on  les  chauffe  en 
la  température 'd.en1t  une,.ffuantlté  de  zinc  qui  augmente  avec 
alliaep  de  7inr  , qu?lle  on  les  soumet.  La  calcination  d’un 
essavenî  vStfidie  c“lvr®, dans  le  moufle  d’un  fourneau  d’un 
ntl  dncnr  on  e Zlnc.d  une  manière  complète  ; aussi  peut- 

heures  dans  chau,ffant  le  laiton  pendant  plusieurs 

la  nroiinNimi  î„P^  creuset  rempli  de  poussier  de  charbon  ; 
prouve  r il!  i l e(St  U\dlcluee  par  la  perte  de  poids  qu’é- 
nuer  do  ‘llf/6’  Le  boulon  de  cuivre  rouge  ne  doit  point  dimi- 
de  poids  par  une  seconde  cémentation  dans  du  charbon 
n. 
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FABRICATION  DU  LAITON. 


3 a Ü 

Quand  le  laiton  est  fondu  au  contact  de  l’air,  une  partie  du  zinc 
s’oxyde  ; en  enlevant  de  temps  en  temps  la  couche  d'oxyde  qui 
recouvre  le  bain  métallique,  on  parvient  à oxyder  tout  "le  zinc. 

Les  alliages  qui  contiennent  le  tiers  de  leur  poids  de  zinc 
sont  très-ductiles  et  malléables  à froid  ; mais  ils  deviennent 
très-cassants  à chaud. 

Lorsque  ces  alliages  sont  destinés  à être  travaillés  au  tour, 
on  y ajoute  une  certaine  quantité  de  plomb  pour  leur  donner 
de  ia  sécheresse,  et  les  empêcher  de  graisser  la  lime  ; l’addition 
de  l’étain,  même  en  proportion  très-faible,  leur  donne  de  la 
dureté. 

Fabrication  du  laiton. 

On  emploie  pour  cette  fabrication,  comme  matières  propres  à 
fournir  le  zinc,  le  zinc  métallique,  la  calamine,  les  cadmies  des 
hauts  fourneaux  et  la  blende  grillée. 

Le  cuivre  est  ordinairement  à l’état  de  cuivre  rosette  ; on  y 
ajoute  des  débris  d’ustensiles  de  toutes  sortes  de  cuivre  rouge 
ou  de  cuivre  jaune. 

Lorsqu’on  emploie  la  calamine  dans  la  fabrication  du  laiton, 
on  obtient  toujours  un  alliage  qui  ne  renferme  pas  plus  de  20 
p.  100  de  zinc,  et  que  l’on  nomme  arcot.  Comme  le  laiton  ordi- 
naire est  formé  de  66  de  cuivre  et  de  34  de  zinc,  il  est  néces- 
saire d’ajouter  à la  masse  une  certaine  quantité  de  zinc  mé- 
tallique. 

On  a généralement  abandonné  la  fabrication  du  laiton  avec 
la  calamine  ; on  produit  maintenant  le  laiton  directement  au 
moyen  du  cuivre  et  du  zinc. 

La  fusion  du  laiton  s’opère  dans  des  creusets  de  terre  réfrac- 
taire qui  sont  chaudes  a la  houille  dans  des  fours  de  forme 
ovoïde. 

Dans  quelques  usines  françaises,  on  fabrique  le  laiton  dans 
des  fours  il  réverbère  ; ce  procédé  permet  de  réaliser  une 
économie  de  combustible,  mais  donne  un  déchet  assez  consi- 
dérable sur  les  matières  premières. 

Lorsque  le  laiton  est  fondu  et  bien  homogène,  on  le  coule  en 
planches  ou  en  bandes  de  différentes  grandeurs  entre  deux 
plaques  de  granit  mobiles  l’une  sur  l’autre. 

Nous  donnons  ici  la  composition  des  principaux  laitons  em- 
ployés dans  le  commerce. 


L 1 1 T 0 5 

des 

TOtn.NKuns 

IA  1 T OS 

des 

non  kl  ns. 

LAITOS 

pour 

LÀ  TnKFILKRIK 

CHTSOCiU. 

Cuivre 

64,8 

6 4,45 

64,2 

88 

Zinc 

32,8 

32,4  4 

33,1 

Plomb 

2,0 

2,86 

0,4 

Etain. 

0,25 

0,4 
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Le  laiton  qui  doit  dire  travaillé  au  marteau  contient  environ 
70  de  cuivre  et  30  de  zinc. 

On  donne  le  nom  de  similor  à différents  alliages  qui  présen- 
tent les  compositions  suivantes  : 


Cuivre 80  81  86  88 

Zinc * 20  16  14  12 


Ces  alliages  ressemblent  d’autant  plus  à l’or  qu’ils  contien- 
nent moins  de  zinc. 

On  appelle  ordinairement  tombac  ou  cuivre  blanc,  un  alliage 
qui  se  compose  de  97  de  cuivre,  2 de  zinc  et  1 d’arsenic  ; il  sert 
pour  fabriquer  des  instruments  de  physique,  des  boutons,  etc. 


LA1TOX  DES  STATUES  DES  FRERES  KELLER. 


Cuivre 

Zinc.. 

Etain. 

Plomb 


100,00 


91,22 

5,57 

1,78 

1,53 


Cet  alliage,  qu’on  doit  regarder  comme  un  des  meilleurs 
bronzes  des  temps  modernes,  offre  donc  une  composition  inter- 
médiaire entre  celle  du  laiton  et  celle  du  bronze. 


BRONZE. 


Le  bronze  ou  airain  est  presque  toujours  un  alliage  de  cuivre 
et  d’étain,  mais  souvent  on  y introduit  une  petite  quantité  de  fer, 
de  zinc  et  de  plomb,  et  Ton  obtient  ainsi  des  alliages  qui  se 
rapprochent  beaucoup  du  laiton  ordinaire. 

Le  bronze  était  employé  parles  anciens  pour  la  confection  des 
instruments  aratoires,  des  armes,  etc.,  avant  qu’ils  connussent 
le  fer  et  1 acier. 


Cet  alliage  sert  aujourd’hui  pour  faire  des  canons,  des  cloches, 
des  statues,  des  objets  moulés,  des  timbres  d’horlogerie,  des 
miroirs  de  télescopes,  etc. 

Le  bronze  est  plus  dur  et  plus  fusible  que  le  cuivre.  11  s’oxyde 
oins  tacilemenl  à l’air  que  ce  métal.  Sa  densité  est  plus  grande 
que  la  moyenne  des  densités  des  métaux  dont  il  est  formé  : elle 
est  comprise  entre  les  nombres  S, 76  et  8,87. 

maintient  le  bronze  fondu  au  contact  de  l’air, 
Hprnim-  m mi  J?e?.ucouP  plus  rapidement  que  le  cuivre,  et  ce 
3,  fl,llt  Par  rester  pur.  On  peut  encore  retirer  le 

mpmp  n il  ; ronze, en  chauffant  avec  une  certaine  quantité  du 
meme  alliage  préalablement  oxydé. 

<;p  ifIpnlî!«5eS  .de  CU',Vre  e.1  d’dtain  ont  une  grande  tendance  à 
fusion  «nlPi°Sei  pa,1  ll(lu.n'ton-  Il  se  séparent  même  pendant  la 
in  autres  alliages  :>l’un  avec  excès  d’étain  qui  sur- 

et  qui  est  tres-fusible  ; l’autre  plus  lourd,  qui  est  très- 
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riche  en  cuivre.  La  liquation  qui  a lieu  pendant  le  refroidisse- 
ment des  alliages  de  cuivre  et  d’étain  prouve  qu’il  est  impos- 
sible d'obtenir  de  grandes  pièces  de  bronze  parfaitement  homo- 
gènes. Cet  inconvénient  est  très-grave  dans  la  fonte  des  canons 
de  bronze  ; car  la  pièce  étant  formée  d’alliages  de  fusibilités 
différentes,  après  un  certain  nombre  de  coups,  il  s’y  établit  des 
logements  ou  sifflets  qui  nuisent  à la  solidité  de  la  pièce  et  à la 
justesse  du  tir. 

Le  bronze  présente  la  propriété  curieuse  d’acquérir  par  la 
trempe  assez  de  malléabilité  pour  qu’on  puisse  le  travailler  au 
marteau;  si  on  le  laisse  refroidir  lentement  en  le  soumettant 
au  recuit,  il  devient  dur,  cassant  et  très-sonore  (Darcet).  On 
utilise  cette  propriété  du  bronze  dans  la  fabrication  des  tam- 
tams,  des  cymbales,  des  médailles,  des  monnaies.  Les  objets  de 
bronze  étant  une  fois  coulés,  sont  trempés,  et  peuvent  alors 
être  travaillés  au  marteau,  au  tour,  ou  frappés  au  balancier; 
on  leur  rend  ensuite  leur  dureté  par  le  recuit. 


COMPOSITION  DES  DIFFÉRENTS  BRONZES. 


Bronze  des  canons  en  France. 

Tamtams  et  cymbales 

Miroirs  des  télescopes 


Métal  des  cloches  en  France..  .. 


Médailles. 


j Cuivre 

. ..  100 

* " j Elain 

( Cuivre 

. ..  so 

...  20 

j Cuivre 

* ' ! F.tain 

...  33 

Cuivre 

Etain 

Zinc 

Plomb 

4,3 

Cuivre 

• . . 

Etain 

Cuivre 

94  à 

96 

4 

Zinc 

5 

[.es  anciennes  monnaies  de  cuivre  en  circulation  en  France 
sont  actuellement  remplacées  par  une  monnaie  de  bronze 
formée  de  90  parties  de  cuivre  pur,  4 d’étain  et  i de  zinc. 

Les  monnaies  basses  des  pays  étrangers,  à part  quelques 
exceptions  très  rares,  sont  faites  avec  du  cuivre  rouge  presque 

^ Les  sous  des  colonies  françaises,  frappés  sous  le  règne  de 
Charles  X,  ont  peu  près  la  composition  du  bronze  des  mé- 
dailles. , , . ,,  „ . „ ...  . 

Lorsque  la  proportion  de  1 étain  dépasse  / a 8 centièmes,  les 
monnaies  de  bronze  prennent  beaucoup  de  dureté,  et  il  est  dif- 
ficile de  leur  donner  une  belle  empreinte. 

I^s  monnerons  ou  médailles  de  confiance,  frappés  à la  fin  du 
règne  de  Louis  XVI,  sont  remarquables  par  leur  parfaite  con- 
servation et  la  délicatesse  de  leurs  empreintes.  Ces  médailles 
étaient  destinées  à être  échangées  contre  des  assignats,  hiles 
sont  formées  de  97  à 98  centièmes  de  cuivre,  de  1 a 2 centièmes 
de  zinc. 


ÉTAMAGE  DU  CUIVRE  ET  DU  LAITON. 
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Comme  la  valeur  du  zinc  est  moindre  que  celle  du  cuivre,  et 
surtout  que  celle  de  l’étain,  les  fondeurs  en  bronze  en  intro- 
duisent presque  toujours  une  certaine  quantité  dans  le  bronze 
destiné  au  moulage;  la  présence  du  zinc  ne  paraît  pas,  du 
reste,  altérer  les  qualités  des  bronzes  moulés. 

Ces  alliages,  avant  d’être  livrés  au  commerce,  sont  souvent 
bronzés,  c’est-à-dire  recouverts  d’un  enduit  qui,  tout  en  modi- 
fiant leur  couleur,  tend  à les  préserver  de  l’altération. 

Pour  bronzer  les  médailles  et  leur  donner  l’apparence  du 
bronze  florentin,  on  les  soumet  à la  préparation  suivante  : 

On  fait  une  pflte  homogène  avec 500  grammes  de  vert-de-gris, 
475  grammes  de  sel  ammoniac,  \ décilitre  et  demi  à 2 décilitres 
de  vinaigre  fort;  on  fait  bouillir  cette  pâte  pendant  vingt  mi- 
nutes avec  8 à 10  litres  d’eau  dans  une  capsule  de  cuivre,  et 
l’on  décante  le  liquide  clair. 

On  introduit  dans  une  casserole  de  cuivre  une  partie  de  cette 
liqueur,  et  l’on  y met  les  pièces  à bronzer,  en  les  séparant  avec 
quelques  morceaux  de  bois  blanc,  pour  les  empêcher  d’adhérer 
entre  elles;  une  ébullition  d’un  quart  d’heure  suffit  pour  les 
bronzer. 

La  composition  qui  sert  à mettre  le  cuivre  au  vert  antique  est 
formée  d’un  demi-litre  de  vinaigre  blanc,  76r,fi  de  sel  ammoniac, 
7gr,6  de  sel  marin,  lbsr,2  d’ammoniaque  liquide  ; elle  s’applique 
au  pinceau. 

ÉTAMAGE  DE  OUVRE  ET  DU  LAITON. 


L étamage  du  cuivre  se  fait  ordinairement  en  décapant  les 
pièces  avec  du  chlorhydrate  d’ammoniaque,  et  en  étendant  au 
moyen  d un  morceau  d’étoupe,  à la  surface  du  mêlai  convena- 
blement chauffé,  de  1 étain  pur  ou  bien  un  alliage  d’étain  et  de 
plomb. 

On  étame  dans  quelques  cas  par  voie  humide.  Le  cuivre  puî- 
né peut  pas  être  étamé  de  cette  manière  ; mais  le  laiton,  qui 
contient  du  zinc,  se  prête  facilement  à cette  opération  : c’est 
ainsi  que  1 on  etame  les  épingles. 

On  commence  par  les  décaper  en  les  faisant  chauffer  avec  une 
dissolution  de  crème  de  tartre;  on  les  introduit  ensuite  dans 
une  bassine  de  cuivre  à fond  plat,  dans  laquelle  on  met  de  l’eau, 
a,  ,ial,î  ° Ie  H fème  de  tarlre;  0,1  fait  bouillir  pendant  une 
tement  étaméesU  ^ CG  tempS  1CS  ëpingIes  se  tr°uvent  parfai- 

df  co,tle,  °Pdral‘on  est  facile  à comprendre:  sous 
nvpr  rL;mn-rfe  a,C v?  e,ur’  le  bitarlrate  de  potasse  dissout  l’étain 
flêtPrmUi^1316^  d hydrogène,  et  le  zinc  que  contient  le  laiton 
i„  f.  ensuite  le  depot  de  l’étain  en  couches  très-minces  à 
la  surface  des  épinglés. 


/ 


20. 
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ANALYSE  DU  CUIVRE  ET  DU  LAITON. 


(*)  Analyse  du  bronze  et  du  laiton. 

Nous  supposerons  que  l’alliage  à analyser  contient  du  cuivre, 
de  l’étain,  du  zinc  et  du  plomb. 

I/alliage  limé  ou  réduit  en  grenailles  est  traité  à chaud  par 
huit  à dix  fois  son  poids  d’acide  azotique  à 22°  Baumé,  bien 
exempt  d’acide  chlorhydrique. 

Le  cuivre,  le  zinc  et  le  plomb  entrent  en  dissolution,  tandis 
que  l’étain  est  transformé  en  acide  métastannique  insoluble, 
dont  on  détermine  le  poids  après  l’avoir  lavé  et  calciné. 
127,2  d’acide  métastannique  ainsi  obtenu  représentent  100  de 
métal. 

La  liqueur  et  les  eaux  de  lavage  sont  mélées  à un  léger  excès 
d’acide  sulfurique  pur,  et  évaporées  presque  àsiccité,  ou  plutôt 
jusqu’à  ce  qu’il  ne  se  dégage  plus  de  vapeurs  d’acide  azotique. 
Le  résidu,  traité  par  l’eau,  s’y  dissout  à l’exception  du  sulfate 
de  plomb  qu’on  recueille  sur  un  petit  filtre.  li<',4  de  ce  sel  cor- 
respondent à 100  de  plomb. 

On  fait  passer  dans  la  liqueur  un  excès  d’acide  sulfhydrique 
qui  précipite  complètement  le  cuivre  à l’état  de  sulfure  ; ce  pré- 
cipité est  lavé  avec  de  l’eau  contenant  une  petite  quantité  d'hy- 
drogène sulfuré,  afin  de  prévenir  la  sulfatisation  : le  dosage  du 
cuivre  à l’état  de  sulfure  présentant  des  difficultés,  on  dissout 
le  précipité  dans  l’acide  azotique,  on  étend  d’eau  la  liqueur,  et 
on  la  traite  par  un  excès  de  carbonate  de  potasse  ou  de  potasse 
caustique.  Le  nouveau  précipité  lavé  et  calciné  donne  du  deu- 
toxyde  de  cuivre,  d’où  l’on  déduit  le  poids  du  cuivre. 

La  dissolution  dans  laquelle  on  a fait  passer  de  l’hydrogène 
sulfuré  ne  contient  plus  que  du  zinc.  On  la  porte  à l’ébullition, 
et  lorsqu'elle  ne  manifeste  plus  aucune  odeur,  on  la  traite  par 
un  excès  de  carbonate  de  soude.  Le  zinc  se  précipite  à l'état  de 
carbonate  basique,  qu’on  recueille  sur  un  filtre,  et  qu'on  calcine 
au  rouge  vif  après  l’avoir  bien  lavé,  l e résidu  est  de  l’oxyde  de 
zinc  pur,  qui  sert  à calculer  la  proportion  du  zinc  contenu  dans 
l’alliage. 

11  ne  faut  pas  oublier  que  les  sels  ammoniacaux  empêchent  la 
précipitation  du  carbonate  de  zinc  par  les  carbonates  alcalins, 
et  que  l'acide  azotique  produit  une  certaine  quantité  d’azotate 
d’ammoniaque  en  agissant  sur  l’étain,  même  quand  ce  métal  est 
allié  au  cuivre.  Il  est  donc  important  d’évaporer  jusqu'à  siccité 
le  mélange  de  la  dissolution  de  zinc  et  de  carbonate  de  soude, 
afin  de  chasser  la  totalité  du  sel  ammoniacal. 


(*)  MÉTALLURGIE  DU  CUIVRE. 

Les  minerais  de  cuivre  exploités  sont  le  cuivre  natif,  le 
cuivre  oxydulé,  le  deutoxyde  de  cuivre,  le  cuivre  carbonate, 
le  sulfure  de  cuivre,  et  principalement  le  sulfure  de  cuivre  et 
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MÉTALLURGIE  DU  CUIVRE. 

de  fer,  nommé  pyrite  cuivreuse , qui  a pour  formule  : Cu-b,Fe^S3. 

On  exploite  aussi  les  minerais  connus  sous  le  nom  de  cuivre 
gris,  qui  sont  les  sulfures  doubles  d arsenic,  d antimoine,  de 
cuivre,  contenant  ordinairement  du  fer  et  du  zinc,  t.es  cuivres 
gris  renferment  en  outre  de  l’argent  en  quantité  exploitable. 

Le  minerai  est  d’abord  débarrassé,  par  des  préparations  mé- 
caniques, de  la  gangue  avec  laquelle  il  est  mélangé. 

On  le  soumet  ensuite  au  grillage.  Une  partie  du  soufre  se  vo- 
latilise, tandis  que  l’autre  se  dégage  à l’état  d’acide  sulfureux 
ou  forme  de  l’acide  sulfurique  qui  s’unit  aux  oxydes  de  fer  et  de 
cuivre.  On  enlève  par  des  lavagesles  sulfates  de  fer  et  de  cuivre 
ainsi  formés;  on  laisse  séjourner  les  eaux  de  lavage  avec  de  la 
ferraille  qui  précipite  le  cuivre  qu’on  soumet  ensuite  à un  affi- 
nage. 

Pendant  le  grillage,  l'arsenic  se  dégage  en  partie  à l’état  d’a- 
cide arsénieux  et  de  sulfure  d’arsenic  ; le  reste  de  l’arsenic  forme 
des  arséniates  métalliques.  Le  fer  et  le  cuivre  s’oxydent  par- 
tiellement; une  certaine  quantité  de  pyrite  échappe  à l’action 
de  l’oxygène. 

Le  minerai  grillé  est  fondu  avec  du  charbon  et  une  matière 
siliceuse  ; une  partie  de  l’oxyde  de  cuivre  est  réduite,  et  le  cuivre 
s’unit  aux  sulfures  non  décomposés  pour  produire  ce  que  l’on 
appelle  des  mattes,  tandis  que  l’oxyde  de  fer  se  combine  avec 
la  silice  et  forme  un  silicate  irréductible  par  le  charbon.  Cette 
réaction  est  fondée  sur  ce  que  le  cuivre  a plus  d’affinité  pour 
le  soufre  que  n’en  a le  fer,  tandis  que  le  fer  a plus  d’affinité 
pour  l’oxygdne,  surtout  en  présence  de  l’acide  .silicique,  le 
protoxyde  de  fer  étant  une  base  énergique. 

La  silice  joue  donc  un  rôle  des  plus  importants  dans  la  mé- 
tallurgie du  cuivre  ; elle  se  combine  avec  le  protoxyde  de  fer  et 
le  préserve  ainsi  delà  réduction,  tandis  que  le  deutoxyde  de 
cuivre  est  réduit  et  finit  par  abandonner  tout  son  cuivre  à la 
matte:  ainsi,  par  un  grillage  en  présence  de  la  silice  et  du 
charbon,  le  cuivre  reste  dans  les  mattes,  taudis  que  le  fer  passe 
dans  les  scories.  Tel  est  le  principe  de  la  métallurgie  du 
cuivre. 

La  figure  125  représente  le  fourneau  à réverbère  qui  est 
employé  dans  le  grillage  des  minerais  de  cuivre.  La  voûte  est 
tres-surbaissée ; le  minerai  est  introduit  dans  les  trémies  a,  b, 
qui  le  laissent  tomber  de  temps  en  temps  sur  la  sole  du  four- 
neau. r 

La  piemière  matte  renferme  déjà  moins  de  fer  et  moins  de 
sou  Ire  que  le  minerai  de  cuivre  ; on  la  soumet  alors  à une  série 
de  gnllages,  dont  le  nombre  s’élève  jusqu’à  huit  ou  dix,  quand 

opération  s execute  en  tas  à l’air  libre,  ou  entre  trois  mur£  sur 
une  ai  te  baltue,  ce  qui  s’appelle  griller  en  cases. 

Pendant  ces  grillages  répétés,  les  mattes  se  débarrassent  peu 
j Peu.nes  corps  etrangers,  et  l’on  obtient  par  une  dernière  fonte 
du  cuivre  noir. 

Le  cuivre  noir  est  soumis  à l’affinage,  qui  lui  enlève  le  soufre, 
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le  fer,  le  plomb,  l’antimoine  qu’il  contient,  et  le  transforme  en 
cuivre  rosette. 

Le  cuivre  rosette  contient  une  certaine  quantité  de  sous- 
oxvde  de  cuivre  Cu20,  qui  lui  ôte  une  partie  de  sa  malléabilité. 


Fig.  123. 


Pour  avoir  du  cuivre  malléable,  on  fond  le  cuivre  rosette  en 
maintenant  sa  surface  couverte  de  charbon  de  bois,  et  on  l’a- 
gite avec  une  branche  de  bois  vert. 

La  purification  du  cuivre  se  fait  souvent  par  une[méthode  qui 
présente  une  grande  analogie  avec  la  coupellation.  Quand  le 
minerai  de  cuivre  est  argentifère,  tout  l'argent  se  retrouve  dans 
le  cuivre  noir.  On  l’en  retire  par  la  méthode  dite  de  liquation, 
qui  consiste  à mêler  au  cuivre  fondu  une  certaine  quantité  de 
plomb,  et  à refroidir  brusquement  l’alliage  coulé  en  disques, 
de  manière  obtenir  un  mélange  intime  de  cuivre,  plomb  et 
argent.  On  réchauffe  ensuite  très-lentement  ces  disques,  et, 
dès  que  la  température  est  assez  élevée,  le  plomb  s’en  écoule, 
entraînant  avec  lui  tout  l’argent.  Le  cuivre  ainsi  dépouillé  est 
raffiné  comme  il  l’ordinaire. 


MERCURE.  Hg. 

* Équiv.  = 1 250  ou  108. 

Le  mercure  est  le  seul  métal  liquide  à la  température  ordi- 
naire. 11  est  presque  aussi  blanc  et  aussi  éclatant  que  l’argent. 

Soumis  à une  température  de  — 40°,  il  se  solidifie  et  cristal- 
lise en  octaèdres.  Pendant  l’expédition  du  capitaine  Parry  dans 
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les  mers  du  Nord,  on  put  examiner  les  propriétés  physiques  du 
mercure  solide,  et  l’on  reconnut  que  ce  métal  prend  place  à 
côté  du  plomb  et  de  l'étain,  quant  à la  malléabilité,  à la  ducti- 
lité et  à la  ténacité. 

Les  expériences  de  M.  Thilorier  ont  confirmé  et  étendu  les 
résultats  observés  par  le  capitaine  Parry.  En  soumettant  au  froid 
produit  par  un  mélange  d’acide  carbonique  solide  et  d’éther 
plusieurs  kilogrammes  de  mercure,  M.  Thilorier  a constaté  que 
ce  métal  peut  être  laminé,  et  qu’il  est  facile  d’en  faire  des  mé- 
dailles, dont  quelques-unes  furent  même  frappées  au  balancier. 
Le  mercure  solidifié  produit,  lorsqu’on  le  met  sur  la  peau,  la 
même  sensation  qu’un  corps  chaud,  et  la  désorganise  presque 
immédiatement. 

Le  mercure  n’a  ni  odeur  ni  saveur  sensibles  : il  est  très-dila- 
table; de  0 à 100°,  sa  dilatation  est  à peu  près  proportionnelle 
aux  quantités  de  chaleur  qu’il  absorbe.  La  densité  du  mercure 
à 0°  est  égale  à 13,596;  celle  du  mercure  solidifié  est  exprimée 
par  14,39t. 

Le  mercure  retient  habituellement  une  certaine  quantité 
d’air  et  d’eau  dont  on  ne  le  débarrasse  que  par  une  ébullition 


Fig.  126. 


prolongée.  Ce  métal  bout  à 
mètre  à air;  la  densité  de 
mas). 


la  température  de  350°  du  tliermo- 
sa  vapeur  est  égale  à 6,976  (M.  Du- 


On  profite  de  la  volaliü 
les  bouteilles  de  fer  forgé 


té  du  mercure  pour  le  distiller  dans 
qui  servent  à transporter  ce  métal,  et 
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qui,  dans  ce  cas,  font  l’office  de  cornues;  la  bouteille  commu- 
nique avec  une  terrine  remplie  d’eau  au  moyen  d’un  canon  de 
fusil  courbé  qui  porte  à son  extrémité  un  linge  mouillé  (fig.  126). 
Dans  les  laboratoires,  cette  distillation  se  fait  souvent  dans  les 
cornues  de  verre  ordinaires. 

La  présence  de  certains  métaux,  comme  le  plomb,  l’étain, 
retarde  beaucoup  la  distillation  du  mercure,  tandis  que  d’autres 
métaux,  comme  le  platine,  paraissent  l’accélérer  (M.  Millon). 
Les  métaux  qui  retardent  la  distillation  du  mercure  sont  les 
métaux  oxydables,  comme  le  plomb  et  l’étain,  qui  viennent 
former  à la  surface  du  bain  métallique  une  pellicule  d’oxyde  ; 
les  premières  bulles  de  vapeur  qui  se  forment  traversent  diffi- 
cilement cette  pellicule;  une  couche  d’huile  ou  de  matière  ré- 
sineuse agit  de  la  même  manière  (M.  Barreswil). 

Les  métaux  étrangers  passent  en  quantité  notable  à la  distil- 
lation, de  sorte  que  cette  opération  n’est  utile  que  pour  purifier 
du  mercure  très-impur;  le  plus  souvent  on  purifie  le  mercure 
sans  le  distiller,  en  l'agitant  simplement  avec  de  l’acide  azoti- 
que étendu  qui  dissout  les  métaux  et  les  oxydes  qu’il  peut  tenir 
en  dissolution  ; on  laisse  agir  l’acide  pendant  vingt-quatre  heu- 
res au  moins  : il  se  produit  d’abord  de  l’azotate  de  mercure  qui 
est  décomposé  par  les  métaux  étrangers  ; ces  métaux  entrent  en 
dissolution  et  le  mercure  se  précipite.  Le  mercure  peut  aussi 
être  débarrassé  de  l’étain  avec  lequel  il  est  quelquefois  mêlé, 
en  le  faisant  légèrement  chauffer  avec  de  l’acide  chlorhydrique 
du  commerce  qui  dissout  l’étain  sans  attaquer  le  mercure. 

Le  mercure  n’émet  pas  sensiblement  de  vapeurs  quand  il  est 
suffisamment  refroidi;  ses  vapeurs  sont  très-sensibles  à la  tem- 
pérature de  20  ou  2o°;  la  presence  de  la  vapeur  d’eau  facilite 
beaucoup  la  production  de  ces  vapeurs  (M.  Slromeyer). 

Le  mercure  exerce  une  action  lente,  mais  délétère,  sur  l’é- 
conomie animale,  et  produit  des  tremblements  et  des  saliva- 
tions, que  l’on  remarque  souvent  chez  les  ouvriers  exposés  au 
contact  direct  du  mercure  ou  aux  émanations  de  vapeurs  mer- 
curielles. 

Lorsque  le  mercure  est  pur,  il  ne  mouille  presque  aucun 
corps;  cette  propriété  peut  servir  à reconnaître  sa  pureté.  Mais 
lorsqu’il  tient  en  dissolution  des  métaux  étrangers,  tels  que  le 
cuivre,  l’étain,  le  plomb,  il  mouille  les  vases  de  verre:  on  dit 
alors  qu’il  fait  la  queue.  En  promenant  le  mercure  impur  sur 
le  verre,  on  le  voit  se  diviser  en  globules  allongés  qui  laissent 
derrière  eux  une  pellicule  grise  adhérente  au  verre. 

l e mercure  amalgamé  à t/4000  de  plomb  forme,  dans  les 
tubes,  une  surface  plane  ; on  peut  s’en  servir  pour  graduer  des 
instruments  de  verre. 

Lorsqu’on  le  mélange  avec  des  corps  gras,  le  mercure  prend 
une  couleur  grise  plus  ou  moins  foncée,  s’éteint  et  se  convertit 
en  un  corps  noir,  que  plusieurs  chimistes  ont  considéré  comme 
du  protoxyde  de  mercure,  mais  qui  paraît  être  du  mercure  très- 

di visé.  , „ . , 

Lorsqu'on  chauffe  le  mercure  au  contact  de  1 air  a une  lem- 


OXYDES  DE  MERCURE. 


359 


péralure  de  350%  on  en  détermine  l’oxydation  et  il  se  produit 
du  bi-oxyde  de  mercure.  Le  mercure  ne  décompose  l'eau  à au- 
cune température. 

Les  acides  étendus  sont  sans  action  sur  le  mercure,  l’acide 
chlorhydrique  concentré  ne  l’attaque  pas  même  à chaud,  mais 
l’acide  sulfurique  concentré  produit  dans  ces  circonstances  de 
l’acide  sulfureux  et  du  sulfate  de  mercure;  l’acide  azotique 
moyennement  concentré  donne  du  bi-oxvde  d’azote  pur  et  de 
l’ azotate  de  mercure. 

Le  mercure  s’allie  avec  un  grand  nombre  de  métaux  ; ces 
alliages  sont  appelés  amalgames. 

Usages.  — Le  mercure  est  utilisé  en  médecine  ; il  sert  à la 
construction  des  thermomètres,  baromètres,  manomètres,  etc., 
à l’étamage  des  glaces,  à la  préparation  du  cinabre.  Il  est  sou- 
vent employé  dans  l’extraction  des  métaux  précieux  par  amal- 
gamation. En  Californie,  on  en  consomme  chaque  année  environ 
100,000  kilogrammes,  qui  servent  à séparer  l’or  de  la  gangue 
quartzeuse  dans  laquelle  il  se  trouve. 

OXYDES  DE  MERCURE. 

Le  mercure  se  combine  avec  l’oxygène  en  deux  proportions  : 
on  connaît  un  protoxyde  Hg20,  et  un  deutoxyde  IlgO. 

(*)  PROTOXYDE  DE  MERCURE.  Hg20. 

OXYDULE. 

Équiv.  = 2000  ou  208. 

Cet  oxyde  est  très-peu  stable,  mais  il  forme  des  sels  bien  dé- 
finis; lorsqu’on  précipite  un  sel  de  protoxyde  de  mercure  par  la 
potasse,  on  obtient  un  précipité  noir  qui  est  ordinairement  un 
mélange  de  mercure  et  de  deutoxyde.  Eu  regardant  ce  précipité 
à la  loupe,  on  y reconnaît  facilement  la  présence  du  mercure 
métallique  (M.  Guibourt). 

On  l’obtient  en  versant  lentement,  dans  une  dissolution 
alcoolique  de  potasse,  de  l’azotate  de  protoxyde  de  mercure 
(M.  Dutlos). 

Le  jprotoxyde  de  mercure  est  une  poudre  noire,  insoluble 
dans  1 eau,  qui  se  décompose  en  mercure  et  en  deutoxyde,  sous 
1 influence  de  la  lumière  ou  d’une  température  de  100°.  11  ne 
s amalgame  pas  avec  l’or  ou  l’argent  lorsqu’il  ne  contient  pas  de 
mercure  libre. 


DEUTOXYDE  DE  MERCURE.  HgO. 

Équiv.  = 13o0  ou  108. 

Propriétés.  — Le  deutoxyde  de  mercure  peut  être  jaune  ou 
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rouge  ; l'oxyde  jaune  non  calciné  est  attaqué  par  le  chlore  avec 
beaucoup  plus  de  facilité  que  l’oxyde  rouge. 

L oxyde  jaune  se  combine  à froid  avec  l’acide  oxalique,  tandis 
que  l’oxyde  rouge  n’est  pas  attaqué  par  cet  acide  (M.  Millon). 
Une  dissolution  alcoolique  de  bichlorure  de  mercure  convertit 
l’oxyde  jaune  en  oxychlorure  noir,  tandis  quelle  n’agit  pas  sur 
l’oxyde  rouge. 

L’oxyde  de  mercure  est  légèrement  soluble  dans  l’eau  ; cette 
dissolulion  verdit  le  sirop  de  violettes;  chauffé  à une  tempéra- 
ture peu  élevée,  cet  oxyde  prend  une  teinte  brune, presque  noire, 
mais  revient  à sa  couleur  primitive  par  le  refroidissement;  vers 
400°,  il  se  décompose  en  oxygène  et  en  mercure. 

Cet  oxyde  doit  être  considéré  comme  un  oxydant  assez  éner- 
gique ; il  détone  quand  on  le  chauffe  avec  du  soufre;  il  trans- 
forme le  chlore  en  acide  hypochloreux,  et  l’acide  sulfureux  en 
acide  sulfurique. 

La  lumière  le  décompose  lentement,  en  dégage  de  l’oxygène, 
et  le  ramène  à l’état  métallique. 

L’oxyde  rouge  de  mercure  sert  en  médecine  ; il  entre  dans  la 
•composition  de  plusieurs  pommades  employées  surtout  dans  les 
maladies  des  yeux. 

Le  deutoxyde  de  mercure  s’obtient  parfaitement  pur  en  intro- 
duisant du  mercure  dans  un  matras  et  en  portant  ce  métal  à 
une  température  assez  élevée  pour  qu’il  soit  constamment  en 
ébullition  ; le  col  du  matras  doit  être  long  et  effilé,  afin  que  les 
vapeurs  mercurielles  se  condensent  sur  ses  parois,  sans  qu’il  y 
ail  perte.  Le  mercure  absorbe  l’oxygène  de  l’air  et  se  trans- 
forme peu  à peu  en  petites  écailles  cristallines  d’un  beau  rouge 
foncé,  que  les  anciens  chimistes  nommaient  précipité  per  se. 

On  prépare  encore  l’oxyde  de  mercure  rouge  cristallisé  en  sou- 
mettant l’azotate  de  mercure  à une  calcination  ménagée.  L’état 
de  ce  sel  exerce  une  grande  influence  sur  les  propriétés  physi- 
ques du  deutoxyde  de  mercure,  [/azotate  de  mercure  en  poudre 
donne  un  oxyde  pulvérulent  jaune  orangé.  L’azotate  en  gros 
cristaux  fournit  aussi  un  oxyde  d’un  jaune  orangé,  mais  cris- 
tallin. Pouravoirle  deutoxyde  rouge  ci  cristallin,  comme  l'exige 
le  commerce,  il  faut  calciner  de  l’azotate  de  deutoxyde  de  mer- 
cure en  petits  cristaux  (Gay-Lussac). 

L’oxyde  de  mercure  anhydre  peut  être  obtenu  par  voie  hu- 
mide, "en  décomposant  du  bichlorure  de  mercure  par  un  excès 
de  potasse,  de  soude  ou  d'eau  de  chaux.  L’oxyde  préparé  par 
cette  dernière  méthode  est  toujours  jaune  et  amorphe. (*) 


(*)  AZOTORE  DE  MERCURE.  IigAz. 

Equiv.  = 392a  ou  314. 

L’azolure  de  mercure  a été  obtenu  en  soumettant  pendant  plu- 
sieurs heures  l’influence  du  gaz  ammoniac  l'oxyde  de  mercure 
préparé  par  voie  humide  (M.  Plantamour). 
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Lorsque  cet  oxyde  est  saturé  d’ammoniaque  à la  température 
ordinaire,  ou  le  chauffe  à 1.10°  dans  un  bain  d huile,  eu  le  sou- 
mettant  en  même  temps  à l’influence  d un  rapide  courant  d am- 
moniaque.  Ou  doit  continuer  le  dégagement  d’ammoniaque  jus- 
qu’à ce  qu’il  ne  se  dégagé  plus  de  vapeur  d’eau. 

L’azoture  de  mercure  ainsi  préparé  n est  pas  absolument  pur; 
il  retient  toujours  une  certaine  quantité  d oxyde  de  mercure  ; 
pour  le  purifier,  on  le  lave  avec  de  1 acide  azotique  très-étendu, 
qui  ne  dissout  que  l’oxyde  de  mercure. 

L’azoture  de  mercure  est  une  poudre  d un  brun  lonce  ; lors- 
qu’on le  chauffe  au  delà  de  130%  il  détone  avec  une  grande  vio- 
lence  : il  détone  aussi  par  le  choc  du  marteau  et  par  le  contact 
de  l’acide  sulfurique  concentré  ; les  acides  azotique,  chlorhy- 
drique et  sulfurique  étendus  le  dissolvent  lentement  en  formant 
des  sels  de  mercure  et  des  sels  ammoniacaux. 


(*)  OXYDE  AMMONIO-MERCURIQUE  (HgO)3,HgAzH2 . 

Équiv.  = ooOO  ou  440. 

L’ammoniaque  et  l’oxyde  de  mercure  peuvent  se  combiner 
directement,  et  produire  une  véritable  base  double,  qui  forme 
avec  tous  les  acides  des  sels  bien  définis.  L’oxyde  de  mercure 
ammoniacal  a été  découvert  par  Thénard  et  Fourcroy  ; ses  pro- 
priétés et  sa  composition  ont  été  déterminées  par  M.  Millon. 

L’oxyde  ammonio-mercurique  s’obtient  en  faisant  agir  de 
l’ammoniaque  sur  de  l’oxyde  de  mercure  ; la  réaction  est  rapide 
lorsqu'on  emploie  de  l’oxyde  de  mercure  sous  la  modification 
jaune  ; elle  est,  au  contraire,  assez  lente  quand  on  opère  sui- 
de l’acide  rouge  de  mercure. 

Le  produit  de  cette  réaction  est  un  corps  jaunâtre  qui  se  dé- 
compose à la  lumière  ; il  décrépite  quand  on  le  triture  dans  un 
mortier,  sans  jamais  faire  entendre  de  détonation  violente  ; il 
se  déshydrate  et  devient  anhydre  lorsqu’on  le  chauffe  à 130°  ; il 
prend  alors  une  teinte  brune. 

, L’oxyde  ammonio-mercurique  est  insoluble  dans  l’eau  et  dans 
1 alcool.  Une  dissolution  de  potasse  ne  le  décompose  qu’à  chaud 
et  en  dégage  de  l’ammoniaque. 

Cet  oxyde  possède  des  affinités  chimiques  assez  énergiques;  il 
se  combine  avec  les  acides  carbonique,  sulfurique,  oxalique;  il 
chasse  1 ammoniaque  de  ses  combinaisons'  salines.  Celte  derniere 
reaction  peut  être  utilisée  pour  préparer  les  sels  d’oxyde  am- 
momo-mercurique. 

L oxyde  ammonio-mercurique  anhydre  résulte  de  la  combi- 
naison de  4 équivalents  d’oxyde  de  mercure  et  de  I équivalent 
d ammoniaque,  ou  de  3 équivalents  d’oxyde  de  mercure  et  de 
1 équivalent  d amidure  de  mercure  et  de  1 équivalent  d'eau 
UIgO,Azll'=3HgO,IIgAztP,HO  ; à l’état  hydraté,  il  est  représenté 
par  la  formule  suivante  : 4IlgO,Azll*,2HO. 

n. 
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Quand  on  le  chaude  à 130°,  il  se  forme  1 équivalent  d’eau 
aux  dépens  de  l’oxygène  de  l’oxyde  et  de  hydrogène  de  l’ammo- 
niaque, et  la  base  anhydre  est  alors  représentée  parla  formule  : 
3HgO,HgAzH2. 


CARACTÈRES  DES  SELS  DE  MERCURE 


Les  sels  de  mercure  au  minimum  et  les  sels  au  maximum 
possèdent  un  certain  nombre  de  caractères  communs;  ils  peu- 
vent être  neutres,  acides  ou  basiques.  Les  sels  neutres  rougis- 
sent la  teinture  de  tournesol. 

Tous  les  sels  de  mercure  sont  volatils  ou  décomposables  par 
une  chaleur  modérée  : les  métaux  facilement  oxydables,  tels 
que  le  fer,  le  zinc,  le  cuivre,  l'étain,  le  plomb,  précipitent  le 
mercure  de  ses  dissolutions,  le  plus  souvent  à l’état  d'ama- 
galme. 

Le  protochlorure  d’étain  rédu't  avec  facilité  les  sels  de  mer- 
cure. 

La  présence  des  matières  organiques  masque  souvent  les 
réactions  des  sels  de  mercure,  mais  le  cuivre  précipite  toujours 
le  mercure  à l’état  métallique.  Chauffés  avec  de  la  potasse,  de 
la  soude  ou  de  la  chaux,  ces  sels  sont  décomposés,  et  il  s'en 
sépare  du  mercure  coulant,  facile  à distinguer  de  tous  les 
autres  métaux. 


SELS  DE  PROTOXYDE  DE  MERCURE. 

Le  meilleur  moyen  d’obtenir  un  sel  de  mercure  au  mini- 
mum, c'est  de  traiter  à froid  le  mercure  en  excès  par  l'acide 
azotique. 

Les  sels  neutres  sont  incolores;  ils  prennent  une  teinte  jaune 
en  devenant  basiques. 

Quehiues  sels  de  protoxyde  de  mercure  sont  décomposés  par 
l’eau  ; il  se  forme  un  sel  acide  qui  reste  en  dissolution,  et  un  sel 
basique  qui  se  précipite. 

Ces  sels  produisent  avec  les  réactifs  les  précipités  suivants  : 

Potasse.  — Précipité  noir,  insoluble  dans  un  excès  de  réactif. 

Ammoniaque.  — Même  réaction. 

(*)  Carbon  (te  de  potasse.  — Précipité  gris,  devenant  noir  par 
l'ébullition. 

[*)  Carbonate  d'amm)niaque. — Précipité  gris,  devenant  noir 
par  un  excès  de  réactif. 

(*)  Phosphate  de  soude.  — Précipité  blanc  de  phosphate  de 
mercure. 

(*)  Cyano ferrure  de  potassium.  — Précipité  blanc. 

i*\  Cuanofernde.  — Précipité  rouge-brun,  devenant  blanc  avec 
io  temps. 

(*)  Tannin.  — Précipité  jaune. 
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S ul [hydrate  d'ammoniaque.  — Précipité  noir,  insoluble  dans 
un  excès  de  réactif. 

Acide  sulfhydrique.  — Précipité  noir. 

Zinc.  — Précipité  gris,  qui  est  un  amalgame  de  zinc. 

Cuivre.  — Précipité  blanc,  qui  forme  sur  le  cuivre  une  tache 
blanche  disparaissant  par  la  chaleur. 

Acide  chlorhydrique  et  chlorures.  — Précipité  blanc  de  proto- 
chlorure  de  mercure,  insoluble  dans  l'eau  et  dans  les  acides, 
soluble  dans  le  chlore,  noircissant  dans  l’ammoniaque.  Lors- 
qu’on précipite  l’azotate  de  protoxyde  de  mercure  par  l’acide 
chlorhydrique  en  excès,  et  qu’on  porte  la  liqueur  à l’ébullition, 
l’acide  chlorhydrique  forme  de  l’eau  régale  avec  l’acide  azo- 
tique mis  en  liberté,  et  le  protochlorure,  qui  s’est  d’abord  pré- 
cipité, se  dissout  en  se  transformant  en  biehlorure  de  mercure. 

[*)  Iodure  de  potassium.  — Précipité  jaune  verdâtre,  noircissant 
par  un  excès  de  réactif  et  se  dissolvant  ensuite. 

(*)  Cliromate  de  potasse.  — Précipité  d'un  rouge  vif. 

Les  réactifs  que  l’on  emploie  ordinairement  pour  recon- 
naître les  sels  de  protoxyde  de  mercure  sont  l’acide  chlorhy- 
drique et  les  chlorures  alcalins. 


SEI.S  DE  DEUTOXYDE  DE  MERCURE. 

Les  sels  de  deutoxyde  de  mercure  sont  incolores  ; les  sels  ba- 
siques sont  jaunes;  ils  se  reconnaissent  aux  caractères  suivants: 

Potasse.  — Précipité  jaune  d’oxyde  de  mercure  anhydre, 
insoluble  dans  un  excès  de  réactif. 

{*)  Ammoniaque.  — Précipité  blanc,  soluble  dans  un  grand 
excès  de  réactif. 

(*)  Carbonate  dépotasse.  — Précipité  rouge,  insoluble  dans  un 
excès  de  réactif. 

(*)  Carbonate  d' ammoniaque.  — Précipité  blanc. 

(*)  Phosphate  de  soude.  — Précipité  blanc. 

(*)  Acide  oxalique.  — Précipité  blanc. 

O Cyano ferrure  de  potassium.  — Précipité  blanc,  se  décom- 
posant à l’air  en  bleu  de  Prusse  et  en  cyanure  de  mercure. 

(*)  Tannin.  — Pas  de  précipité. 

Acide  sulfhydrique.  — Précipité  d’abord  d’un  blanc  sale,  puis 
d un  jaune  rougeâtre,  et  enfin  noir,  si  l’acide  sulfhydrique  est 
on  cxccs. 

Suif  hydrate  d’ammoniaque.  — Même  réaction  ; le  précipité  est 
insoluble  dans  un  excès  de  réactif. 

Iodure  de  potussium.  — Précipité  rouge  vif,  soluble  dans  un 
un  excès  d iodure  alcalin  et  dans  un  excès  de  sel  mercuriel. 

Chr  omette  de  potasse.  — Précipité  jaune-rouge. 

Acide  chlorhydrique  et  chlorures , — — Pas  de  précipité. 

Pour  reconnaître  si  une  dissolution  contient  à la  fois  des  sels 
de  protoxyde  de  mercure  et  des  sels  de  bi-oxyde,  on  l’étend 
d eau,  et  Ion  y verse  de  l'acide  chlorhydrique  en  excès,  qui 
toime,  avec  le  protoxyde  de  mercure,  du  protochlorure  inso- 
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lubie,  qu'on  sépare  en  filtrant.  Si  la  liqueur  claire  produit  un 
précipité  rouge  avec  l’iodure  de  potassium  et  un  précipité 
jaune  avec  la  potasse  ou  la  chaux  en  excès,  on  peut  être  certain 
que  la  dissolution  contenait  un  mélange  de  sels  de  mercure  au 
minimum  et  au  maximum. 


1ROTOCHI.ORURE  DE  MERCURE.  IIg2Cl. 

Équiv.  = 29i3,7o  ou  235, S. 

Le  protochlorure  de  mercure  est  souvent  appelé  en  médecine 
calomel , caloraélas,  mercure  doux , etc. 

11  est  blanc,  inodore,  insipide  ; il  cristallise  en  prismes  à 
quatre  pans  terminés  par  des  pyramides  à quatre  faces  ; il  est 
volatil,  mais  moins  que  le  bichlorure. 

Ce  corps  est  insoluble  dans  l'eau  froide  et  dans  l’alcool  ; il  faut 
employer  12000  parties  d’eau  bouillante  pour  dissoudre  1 partie 
de  protochlorure  de  mercure.  Il  devient  phosphorescent  par 
le  frottement.  Sa  densité  est  égale  à 7,156. 

Les  alcalis  le  colorent  en  noir;  les  chlorures  alcalins,  le  sel 
ammoniac,  surtout  en  présence  des  matières  organiques,  peu- 
vent le  transformer  en  mercure  et  en  bichlorure  de  mercure 
(MM.  Mialhe  et  Selmi).  Ces  réactions  sont  très-importantes  au 
point  de  vue  des  applications  thérapeutiques  du  calomel. 

Le  protochlorure  de  mercure  est  décomposé  par  la  lumière  ; 
il  devient  gris  et  se  change  en  un  mélange  de  mercure  et  de 
bichlorure. 

Le  chlore  le  dissout  en  le  transformant  en  bichlorure  de  mer- 
cure. L’eau  régale  agit  delà  même  manière. 

Le  protochlorure  est  soluble  dans  le  sulfate  d’ammoniaque, 
tandis  que  l’azotate  d’ammoniaque  n’en  dissout  que  des  traces. 
(M.  Witlstein.) 

L’acide  chlorhydrique  concentré  le  transforme  par  l’ébulli- 
tion en  mercure  et  en  bichlorure.  L’acide  azotique  le  dissout 
à chaud  avec  production  de  vapeurs  rutilantes;  il  se  forme  un 
mélange  de  bichlorure  et  d’azotate  de  bi-oxyde  de  mercure. 

Le  protochlorure  se  combine  aisément  avec  le  gaz  ammoniac 
sec,  et  donne  naissance  à un  composé  qui  a pour  formule  : 
llg2Cl,Azir.  Le  protochlorure  de  mercure,  traité  par  l’ammonia- 
que liquide,  produit  un  précipité  gris  qui  a pour  composition  : 
Hg*Cl,llgAzIl*.  iM.  Kane.) 

Le  calomel  est  usité  en  médecine  comme  vermifuge  et  purga- 
tif; ou  l’emploie  aussi  dans  les  maladies  vénériennes  et  scrofu- 
leuses. 

■•réparation.  — On  prépare  le  protochlorure  de  mercure 
en  ajoutant  1 équivalent  de  mercure  à t équivalent  de  bi- 
chlorure. 

On  broie  du  bichlorure  de  mercure  avec  de  1 eau  et  du  mer- 
cure, dans  un  mortier  de  bois;  lorsque  le  mercure  est  éteint,  on 
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fait  sécher  le  mélange  à l’étuve,  on  l’introduit  dans  un  matras 
à fond  plat,  et  on  le  porte  à une  température  modérée.  Le  pro- 
tochlorure se  volatilise  et  vient  se  condenser  dans  la  partie 
froide  du  matras  où  il  forme  un  pain  que  l’on  enlève  en  cas- 
sant le  vase. 

Le  protochlorure  de  mercure  peut  encore  elre  prépare  en 
chauffant  un  mélange  de  sel  marin  et  de  sulfate  de  protoxyde 
de  mercure  : CINa  S03,Hg20  = S03,Na0  -\-  Hg*Cl. 

Comme  il  est  difficile  d’obtenir  du  protosulfate  de  mercure  pur, 
en  attaquant  du  mercure  en  excès  par  l’acide  sulfurique,  on 
remplace  le  protosulfate  par  un  mélange  de  mercure  et  de  sul- 
fate de  deutoxyde. 

Le  protochlorure  de  mercure  est  presque  toujours  employé 
en  médecine  dans  un  grand  état  de  division  qui  le  rend  plus 
actif;  on  lui  donne  alors  le  nom  de  mercure  doux  à la  vapeur. 

Le  procédé  que  l’on  suit  depuis  longtemps  en  Angleterre  pour 
obtenir  le  protochlorure  de  mercure  tres-divisé,  et  qui  a été 
employé  pour  la  première  fois  en  France  par  M.  Soubeiran, 
consiste  à faire  arriver  les  vapeurs  de  protochlorure  de  mer- 
cure dans  un  réservoir  assez  grand  pour  qu’elles  soient  con- 
densées avant  d’ûtre  en  contact  avec  les  parois  du  récipient. 
On  peut  employer  comme  condensateur  une  fontaine  de  grès 
qui  communique  par  un  tube  latéral  très-court  avec  le  vase  dis- 
lillatoire. 

Comme  le  protochlorure  de  mercure  contient  toujours  une 
certaine  quantité  debichlorure  de  mercure,  qui  est  un  poison 
très-actif,  il  est  indispensable  d’enlever  ce  dernier  corps  par  des 
lavages  à l’eau  bouillante  on  lave  ordinairement  le  mercure 
doux  jusqu’à  ce  que  l’eau  de  lavage  ne  précipite  plus  par 
l’acide  sulfhydrique. 


BICHLORURE  DE  MERCURE  (SUBLIMÉ  CORROSIF).  IlgCl. 

Équiv.  = 1693,73  ou  135,3. 

Le  bichlorure  de  mercure  est  soluble  dans  l’eau. 

Ce  corps  est  d’un  blanc  satiné,  transparent;  sa  saveur  est  âcre 
et  désagréable;  il  rougit  le  tournesol  : on  doit  le  considérer 
comme  un  poison  très-violent.  11  est  plus  volatil  que  le  proto- 
chlorure de  mercure.  1 00  parties  d’eau  à 10°  dissolvent  6,57  de 
bichlorure;  à 20°,  7,39  parties  ; à 50°,  11,34  parties;  à 80°, 24,3 
parties;  et  à 100°,  53,96  parties.  (M.  Poggiale.)  11  est  plus  so- 
luble  dans  1 alcool  que  dans  l’eau  ; il  se  dissout  dans  3 parties  d’al- 
cool lroid.  L elher  sulfurique-le  dissout  facilement  et  l’enlève 
même  a 1 eau. 

Le  bichlorure  de  mercure  cristallise  dans  l’eau  et  dans  l’al- 
cool; sa  forme  primitive  est  le  prisme  droit  rhomboïdal,  les 
çnstaux  obtenus  par  sublimation  sont  des  octaèdres  rectangu- 
laires. Dans  les  deux  cas,  ses  cristaux  sont  anhydres.  Trituré 
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avec  du  mercure,  il  se  change  en  protochlorure.  Il  est  décom- 
posé à la  température  ordinaire  par  le  zinc,  le  fer,  le  cuivre.  Il 
n’est  pas  décomposé  par  l’acide  sulfurique,  ou  du  moins  cet 
acide  n’agit  sur  lui  qu’avec  beaucoup  de  lenteur,  même  à 
chaud. 

L’acide  azotique,  et  surtout  l’acide  chlorhydrique,  le  dissol- 
vent facilement  sans  lui  faire  subir  d’altération. 

Une  dissolution  concentrée  de  chlorure  de  calcium,  main- 
tenue pendant  quelque  temps  en  ébullition  avec  du  bi-oxyde  de 
mercure,  donne  naissance  à du  bichlorure  de  mercure  et  à un 
précipité  d’hydrate  de  chaux.  En  présence  d’une  grande  quan- 
tité d’eau,  la  chaux,  en  réagissant  sur  le  sublimé  corrosif,  pré- 
cipite au  contraire  de  l’oxyde  de  mercure  (M.  Hoehstetter). 

Les  bicarbonates  forment,  dans  une  dissolution  de  bichlorure 
de  mercure,  un  précipité  blanc  d’oxychlorure  de  mercure  qui 
devient  bientôt  d’un  rouge  foncé. 

Les  alcalis  caustiques,  employés  en  quantité  insuffisante  pour 
décomposer  complètement  le  bichlorure  de  mercure,  le  trans- 
forment aussi  en  oxychlorure  de  mercure. 

On  obtient  encore  des  oxychlorures  de  mercure  en  faisant 
bouillir  une  dissolution  de  sublimé  corrosif  avec  de  l’oxyde  de 
mercure. 

Les  cristaux  de  bichlorure  de  mercure  ne  noircissent  pas  au 
soleil;  mais  lorsqu’on  expose  leur  dissolution  à l’influence  des 
rayons  solaires,  elle  devient  acide  et  laisse  déposer  du  proto- 
chlorure de  mercure. 

Les  corps  combustibles  réduisent  facilement  le  bichlorure  de 
mercure  sous  l’influence  de  la  lumière. 

L’ammoniaque  forme,  dans  la  dissolution  de  bichlorure  de 
mercure,  un  précipité  blanc  de  chlornmidure  de  mercure  dont 
nous  donnerons  plus  loin  la  composition. 

Le  bichlorure  de  mercure  est  complètement  précipité  de  ses 
dissolutions  par  l’albumine;  aussi  a-t  on  proposé  ce  dernier 
corps  comme  antidote  du  sublimé  corrosif.  Toutefois,  le  remède 
n’est  efficace  que  s’il  est  promptement  administré. 

Le  bichlorure  de  mercure,  traité  par  une  dissolution  alcoo- 
lique d’iode,  donne  par  l’évaporation  des  cristaux  rouges  de  bi- 
iodure  de  mercure. 

■'réparation.  — Le  bichlorure  de  mercure  peut  être  pré- 
paré en  soumettant  la  sublimation  un  mélange  de  sulfate  de 
bi-oxyde  de  mercure  et  de  sel  marin  : comme  le  sulfate  de  mer- 
cure que  l’on  emploie  contient  toujours  une  certaine  quantité 
de  sel  de  protoxyde,  qui,  en  présence  du  sel  marin,  formerait 
une  quantité  équivalente  de  protochlorure  de  mercure,  on 
ajoute  au  mélange  un  peu  de  peroxyde  de  manganèse,  qui  trans- 
forme par  son  oxygène  le  sulfate  de  protoxyde  en  sulfate  de 

bi-oxyde.  , ,r  . 

On  opère,  en  général,  sur  un  mélange  de  H parties  de  sullate 
de  mercure,  fi  parties  de  chlorure  de  sodium  sec,  et  I partie  de 
peroxyde  de  manganèse.  On  l’introduit  dans  des  matras  de 
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verre  à fond  piaf,  qui  sont  chauffés  par  un  bain  de  sable  et  en- 
ferrés jusqu’au  col.  Le  bain  de  sable  est  placé  sous  une  botte 
dont  le  tirage  est  énergique.  On  chauffe  d’abord  doucement, 
afin  de  chasser  l’humidité;  quand  le  mélange  est  desséché,  on 
enlève  une  partie  du  sable  pour  laisser  les  mafras  couverts 
seulement  à moitié,  et  l’on  augmente  le  feu,  qui  doit  toujours 
être  conduit  avec  précaution. 

La  sublimation  dure  de  huit  à dix  heures.  Quand  elle  est  ter- 
minée, on  donne  un  coup  de  feu  pour  fondre  le  sublimé  et 
donner  de  la  cohérence  à la  masse.  On  laisse  refroidir  lente- 
ment les  matras,  et  on  les  casse  ensuite  pour  retirer  le  bichlo- 
rure  qui  s'est  condensé  dans  leur  partie  froide. 


Usages.  — Le  sublimé  corrosif  est  employé  dans  les  mala- 
dies syphilitiques  ; c’est  un  médicament  dangereux,  que  l’on  ne 
doit  appliquer  qu’avec  une  grande  prudence.  Le  produit  résul- 
tant de  l’action  de  l’albumine  sur  le  sublimé  corrosif  est  com- 
plétement*imputrescible,  de  là  le  principal  usage  du  chlorure 
de  mercure  ; il  sert  à conserver  les  objets  d’histoire  naturelle 
et  d’anatomie.  On  l’emploie  aussi  en'  médecine,  à très-petite 
dose. 

(*)  CYANURE  DE  MERCURE.  HgCy  OU  HgCAAz. 

Équiv.  = 1575  ou  126. 


Le  cyanure  de  mercure  est  un  corps  blanc,  très-pesant,  ino- 
dore ; il  cristallise  en  prismes  à base  carrée,  qui  sont  tantôt 
opaques,  tantôt  transparents,  et  qui  ne  contiennent  pas  d’eau 
de  custallisation  ; une  température  peu  élevée  le  décompose  en 
mercure  et  en  cyanogène  : c’est  ainsi  qu’on  obtient  le  cyano- 
gène dans  les  laboratoires.  Le  cyanure  de  mercure  est  peu  so- 
luble dans  alcool,  mais  se  dissout  facilement  dans  l’eau,  surtout 
dans  1 eau  bouillante  \ sa  dissolution  est  neutre. 

Il  a la  saveur  des  sels  de  mercure,  et  doit  être  considéré 
comme  un  poison  très-violent. 

Le  mercure  a une  telle  affinité  pour  le  cyanogène,  que  l’oxyde 
de  mercure  décomposé  tous  les  cyanures,  même  celui  de  potas- 
mm;  î se  foi  me  du  cyanure  de  mercure  et  de  tapotasse. 

Se  bouilJante  présente  la  propriété  curieuse  de  dis- 
“ïïe,l?/'yanu?e,^e  mevcure>  sans  le  décomposer, 
acides  rblnrhvH1  .dec°mP°sent  le  cyanure  de  mercure  sont  les 
acides  chloihjduque,  îodhydrique  et  sulfhydrique  • l’acide  azo 

en'une  ïallé™r;  sulfurique  le  tramfoîme 

d’amidon  b nche  et  transparente,  semblable  à la  colle 

soudred!fr1VnivSi)0Hillanle  d°  cyanure  de  mercure  peut  dis- 
cristallisnhles  i).  6 de  mei,c j!e  el  formei’  des  combinaisons 

yde'  qui  °"‘ pour  formulcs  : 

Le  cyanure  de  mercure  forme  des  combinaisons  facilement 
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cristallisables  avec  plusieurs  chlorures,  bromures  et  iodures. 

Préparation.  — Si  l’on  met  de  l’acide  cyanhydrique  en 
contact  avec  de  l’oxyde  de  mercure,  les  deux  "corps  se  combi- 
nent avec  dégagement  de  chaleur,  et  forment  de  l’eau  et  du 
cyanure  de  mercure. 

On  prépare  ordinairement  le  cyanure  de  mercure  en  faisant 
bouillir  2 parties  de  bleu  de  Prusse  réduit  en  poudre  fine,  avec 
i partie  d’oxyde  rouge  de  mercure  et  8 parties  d’eau  ; on  filtre 
la  liqueur  et  on  l’évapore  jusqu'à  ce  qu’elle  cristallise  : dans 
cette  opération,  le  fer  s’oxyde  aux  dépens  de  l'oxygène  de  l’oxyde 
de  mercure  et  cède  son  cyanogène  au  mercure.  Comme  la  li- 
queur filtrée  contient  souvent  du  fer  qui  pourrait  être  entraîné 
avec  le  cyanure  de  mercure,  on  la  fait  digérer  avec  de  l’oxyde 
de  mercure  qui  précipite  l’oxyde  de  fer.  On  filtre  de  nouveau 
la  liqueur;  et,  pourla  saturer  complètement  d’acide  cyanhydri- 
que, on  y fait  passer  de  l’hydrogène  sulfuré  jusqu’à  ce  qu’elle 
commence  à sentir  fortement  l’acide  cyanhydrique;  on  la  con- 
centre ensuite  jusqu’à  ce  qu’elle  cristallise. 

On  peut  préparer  le  cyanure  de  mercure  en  traitant  de 
l’oxyde  de  mercure  par  de  l’acide  cyanhydrique  faible  qu’on 
obtient  en  distillant  jusqu’à  siccité  un  mélange  de  ta  par- 
ties de  cyanoferrure  de  potassium,  13  parties  d'acide  sulfurique 
concentré,  et  100  parties  d’eau.  Les  produits  volatils  sont  reçus 
dans  un  récipient  qui  contient  00  parties  d’eau;  on  met  à part 
une  petite  quantité  d’acide  cyanhydrique  distillé,  on  sature  le 
reste  par  10  parties  d’oxyde  cle  mercure,  et  l’on  verse  ensuite 
l’acide  qui  a été  mis  en  réserve,  pour  détruire  l’oxycyanure 
formé.  (M.  Winkler.) 

Le  cyanure  de  mercure  peut  encore  être  obtenu  en  faisant 
bouillir  2 parties  de  cyanoferrure  de  potassium  avec  15  par- 
ties d’eau  et  3 parties  de  sulfate  de  deutoxyde  de  mercure  ; 
il  se  forme  du  sulfate  de  potasse,  du  cyanure  de  fer,  et  du 
cyanure  de  mercure  qui  cristallise  par  le  refroidissement  de  la 
liqueur. 

(*)  SULFURES  DF.  MERCCRE. 

Le  soufre  forme,  avec  le  mercure,  des  composés  qui  corres- 
pondent aux  oxydes,  et  qui  ont  pour  formules  : llgsS  et  HgS. 

(*)  PROTOSULFURE.  IlgJS. 

Équiv.  = 2700  ou  21G. 

Le  protosulfure  de  mercure,  de  même  que  le  protoxyde  de 
mercure,  est  très-peu  stable;  il  se  décompose  avec  une  grande 
facilité  en  mercure  métallique  et  en  bisulfure;  lorsqu  on  1 exa- 
mine à la  loupe,  on  y reconnaît  souvent  des  globules  de  mer- 
cure. 
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Ce  corps  est  noir,  insoble  dans  1 eau  ; il  se  décomposé  pai 
la  chaleur  en  mercure  et  en  bisulfure.  On  le  prépare  en  préci- 
pitant l’acétate  de  protoxyde  de  mercure  par  1 acide  sulfhydri- 
que-  on  doit  le  laver  à l’eau  froide  et  le  dessécher  fi  la  tempe- 
rature  ordinaire,  au-dessus  de  l’acide  sulfurique. 

(*)  BISULFURE  DE  MERCURE.  HgS. 

Équiv.  = 1450,  ou  116. 

Ce  sulfure  est  appelé,  ordinairement  cinabre  quand  il  est  en 
masses  cristallines,  et  vermillon  quand  il  est  divisé. 

Le  deulosulfure  de  mercure  existe  sous  deux  états  isoméri- 
ques  différents  : il  peut  être  rouge  ou  noir;  dans  les  deux  cas, 
il  présente  exactement  la  même  composition. 

Le  cinabre  est  d’un  rouge  violacé  quand  il  est  en  masses,  et 
d’un  rouge  clair  très-vif  quand  il  est  réduit  en  poudre  impal- 
pable. 

11  est  insoluble  dans  l’eau  ; il  se  volatilise  sans  entrer  en  fusion 
à une  température  peu  élevée. 

Lorsqu'on  le  chauffe  au  contact  de  l’air,  il  se  grille  très- 
facilement,  s’enflamme,  dégage  de  l’acide  sulfureux  et  des 
vapeurs  demercure.  11  est  réduit  par  l’hydrogène  et  le  charbon  ; 
il  cède  son  soufre  à un  grand  nombre  de  métaux,  tels  que  le 
fer,  le  cuivre,  l’antimoine,  l’étain,  le  zinc,  etc.  Aussi  l’em- 
ploie-l-on  souvent  dans  les  laboratoires  comme  agent  de  sulfu- 
ration. 

Les  acides  l’attaquent  difficilement  : son  meilleur  dissolvant 
est  l’eau  régale. 

Il  est  réduit  par  les  alcalis  et  les  carbonates  alcalins,  et  dé- 
gage des  vapeurs  de  mercure. 

Plusieurs  oxydes  le  décomposent  sous  l'influence  de  la 
chaleur,  brûlent  son  soufre  et  régénèrent  du  mercure.  Le 
deutoxyde  de  mercure  le  décompose  avec  une  grande  faci- 
lité. 

Préparation.  — Le  sulfure  noir  de  mercure  s’obtient  en 
faisant  arriver  un  courant  d’acide  sulfhydrique  en  excès  dans 
un  sel  de  mercure  au  maximum. 

Pour  préparer  le  cinabre , on  emploie  le  procédé  suivant  : 
commence  par  produire  un  corps  noir  qui  porte  le  nom 
a étlnops  minéral,  en  chauffant  à une  température  modérée 
taO  parties  de  soufre  avec  950  parties  de  mercure;  il  est 
împoitant  de  chauffer  avec  précaution,  sinon  le  soufre  et  le 
me î cure  se  combineraient  vivement  avec  une  sorte  d’explo- 
sion. r 

Il  suffit  de  soumettre  ensuite  l’éthiops  minéral  à la  sublima- 
tion pour  le  transformer  en  cinabre. 

Le  cinabre  sublimé,  broyé  avec  de  l’eau,  et  réduit  en  poudre 
trcs-fine,  donne  le  vermillon. 


21. 
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L.e  vermillon  qui  vient  de  la  Chine  est  remarquable  par  sa 
belle  teinte.  Ce  corps  ne  paraît  pas  avoir  été  produit  par  la  pul- 
vérisation du  cinabre,  mais  bien  par  voie  humide,  en  faisant 
agir  le  soufre  sur  le  mercure  en  présence  d'une  dissolution 
alcaline. 

Pour  préparer  le  vermillon  par  voie  humide,  on  peut  pren- 
dre 300  parties  de  mercure  et  114  de  soufre,  les  triturer  d’a- 
bord à froid  pendant  deux  ou  trois  heures,  et  ajouter  ensuite 
à la  masse  75  parties  de  potasse  et  400  parties  d’eau.  Le  mé- 
lange doit  être  maintenu  à une  température  de  50°  environ. 
Au  bout  de  quelques  heures,  le  précipité,  qui  était  noir,  prend 
une  belle  couleur  rouge.  Aussitôt  qu’il  a pris  la  teinte  conve- 
nable, on  le  lave  à grande  eau.  (M.  Brunner.) 

La  théorie  de  cette  opération  n’est  pas  encore  bien  connue  ; 
on  suppose  qu’il  se  forme  d’abord  un  sulfosel  résultant  de  la 
combinaison  du  sulfure  de  mercure  avec  le  sulfure  de  potas- 
sium, qui  se  décompose  ensuite  au  contact  de  l’air  en  hyposul- 
fite  alcalin  et  en  sulfure  de  mercure  très-divisé. 

On  peut  aussi  admettre  que  le  soufre  forme  avec  la  potasse 
un  hyposulfi'e  et  un  polysulfure  qui,  sous  l’influence  de  la  cha- 
leur, cède  au  mercure  une  partie  de  son  soufre  pour  produire 
directement  le  vermillon. 

On  obtient  encore  un  vermillon  de  belle  qualité,  en  chauf- 
fant ensemble  300  parties  de  mercure  et  1 14  parties  de  soufre; 
il  se  forme  ainsi  du  sulfure  de  mercure  que  l’on  pulvérise,  et 
que  l’on  fait  chauffer  dans  une  étuve  à 50°  ou  60°,  pendant 
plusieurs  jours,  avec  75  parties  de  potasse  dissoutes  dans  450 
parties  d’eau. 

On  prépare  un  vermillon  d’une  belle  teinte  par  le  procédé 
suivant  : 

On  sublime  le  cinabre  ordinaire  préalablement  mélangé  avec 
la  centième  partie  de  son  poids  de  sulfure  d’antimoine  ; on  le 
réduit  en  une  poudre  fine  qu’on  fait  bouillir  A plusieurs  reprises 
avec  une  dissolution  de  foie  de  soufre  (sulfure  de  potassium). 
On  lave  le  précipité  avec  de  l’eau,  on  le  met  en  digestion  avec 
de  l’acide  chlorhydrique,  et  on  le  lave  une  dernière  fois  avec 
de  l’eau.  (M.  Vœliler.) 

Lorsque  le  vermillon  obtenu  par  la  voie  humide  a été  chauffé 
pendant  trop  longtemps  avec  de  la  potasse  et  du  soufre,  il  perd 
sa  belle  couleur  rouge  et  devient  brun  ; mais  alors  il  suffit  de 
le  faire  bouillir  dans  l’eau  pour  le  convertir  de  nouveau  en  un 
très-beau  vermillon. 

l.e  vermillon  est  souvent  mêlé  par  fraude  à du  minium,  du 
colcolhar,  de  la  brique  pilée  ou  du  sulfure  d’arsenic.  On 
constate  la  présence  des  trois  premiers  corps  en  chauffant  le 
mélange  au  rouge;  le  sulfure  de  mercure  seul  se  volatilise. 
Uuant  au  sulfure  d'arsenic,  on  le  reconnaît  à l’odeur  alliacée 
qu’il  répand,  lorsqu’on  le  chauffe  sur  des  charbons. 

A Idria,  on  fabrique  en  grand  le  sulfure  de  mercure,  en  mê- 
lant 85  parties  de  mercure  avec  15  parties  de  soufre.  On  fait 
tourner  le  mélange  dans  de  petits  tonneaux  de  bois,  pendant 
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trois  heures  et  demie  ; on  obtient  ainsi  une  masse  noire  que 
l’on  sublime  dans  des  vases  de  fonte.  Le  cinabre  se  condense 
dans  des  chapiteaux  de  terre  cuite. 

État  naturel.  — Le  sulfure  de  mercure  existe  à l’état  natif; 
c’est  de  ce  minéral  qu’on  extrait  le  mercure. 

Le  sulfure  de  mercure  naturel  est  tantôt  d’un  brun  très-foncé, 
presque  noir,  tantôt  d'un  beau  rouge.  11  cristallise  ordinaire- 
ment en  prismes  hexaèdres.  On  le  trouve  aussi  en  masses  amor- 
phes. 

11  peut  être  transparent,  translucide  ou  opaque.  Il  est  tendre 
et  cassant  ; sa  densité  est  8,098. 

A Idria,  le  cinabre  est  souvent  mêlé  de  mercure  natif. 
La  teneur  moyenne  des  minerais  est  de  86  pour  100  de  mer- 
cure. 

(*)  AZOTATES  DE  PROTOXYDE  DE  MERCURE. 


L’acide  azotique  et  le  protoxyde  de  mercure  peuvent  se  com- 
biner en  plusieurs  proportions;  on  a signalé  cinq  combinaisons 
différentes  de  l’acide  azotique  avec  le  protoxyde  de  mercure. 
(M.  Le  fort.) 

(*)  AZOTATE  NEUTRE.  Hg20,Az0S,2II0. 

Équiv.  = 3300  ou  280. 


Ce  sel  s’obtient  en  dissolvant  un  excès  de  mercure  dans  de  l’a- 
cide azotique  froid  ; il  se  dépose  par  le  refroidissement  en  beaux 
cristaux  incolores.  11  est  décomposé  par  l’eau  froide  en  sous- 
azotate  qui  se  précipite,  et  en  azotate  acide  qui  reste  en  dissolu- 
tion. 


(*)  SOUS-AZOTATE  DE  DEUTOXYDE  DE  MERCURE.  2AzGS,3Hg20,3II0 . 

Ce  sel  se  produit  dans  les  mêmes  circonstances  que  l’azotate 
"eu ü’e,  lorsque  le  mercure  est  en  grand  excès  ; il  se  dépose  de 
ses  dissolutions  en  gros  cristaux  incolores.  1 

En  traitant  les  sels  précédents  par  de  l’eau  tiède  on  ob- 
Az03,2ng20Z.0  atG  dC  mei'cure  biba*ique,  qui  a pour  formule  : 


(*)  AZOTATES  DE  DEUTOXYDE  DE  MERCURE. 

L’acide  azotique  peut  se  combiner  avec  le  deutoxyde  de  mer- 
cure en  plusieurs  proportions.  J L1 

Lorsqu’on  dissout  du  bi-oxyde  de  mercure  dans  de  l’acide  azo- 
RUcni  r1  excLS>  on.  °btienl  une  liqueur  sirupeuse  qui  tient  en 

M MUlon1)  Un  Se  ayanl  P°U1  coniPosition  •’  AzOK,IIgO,2HO. 
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On  prépare  le  même  sel  en  faisant  réagir  l’acide  azotique  en 
excès  sur  le  mercure. 

En  conservant  pendant  longtemps  la  liqueur  sirupeuse  ainsi 
obtenue,  elle  laisse  déposer  des  cristaux  volumineux  qui  ont 
pour  formule:  2Az05,Hg0,H0. 

Quand  on  salure  de  l’acide  azotique  par  un  excès  d’oxyde  de 
mercure,  ou  qu’on  traite  l’azotate  sirupeux  par  de  l’oxyde  de 
mercure  récemment  précipité,  on  forme  un  sel  qui  a pour  com- 
position : Az08,2Hg0,H0. 

Enfin,  les  trois  azotates  précédents  sont  décomposés  par  l’eau, 
et  donnent  d’abord  un  azotate  basique,  qui  a pour  formule  : 
Az05,3Hg0,I10;  par  des  lavages  prolongés,  à l’eau  bouillante,  ce 
sel  se  transforme  en  oxyde  rouge  de  mercure. 

En  trailant  une  dissolution  d’azotate  de  mercure  par  del’ammo- 
niaque,  on  obtient  un  sel  blanc  insoluble,  qu'on  doit  considérer 
comme  de  l’azotate  ammonio-mercurique:  Az03,4Hg0,AzH3,H0 
(M.  Soubeiran).  D’autres  analyses  ont  conduit  à regarder  ce  pré- 
cipité comme  formé  d’amidure  de  mercure  et  d’azotate  tribasi- 
que  de  mercure  ; il  aurait  pour  formule  : Az03,3Hg0,HgAzH*. 
Celte  formule  diffère  de  la  précédente  par  1 équivalent  d’eau. 
(M.  Kane.) 

Les  azotates  de  bi  oxyde  de  mercure,  mis  en  contact  avec  du 
mercure,  dissolvent  peu  cà  peu  ce  métal,  même  à froid,  et  pas- 
sent à l’état  de  sels  de  protoxyde  : AzG3,IlgO  -+-  Hg  — - Az03,Hgs0. 

(*)  SULFATES  DE  MERCURF. 

1/acide  sulfurique  concentré  attaque  le  mercure  sous  l’in- 
fluence de  la  chaleur,  dégage  de  l’acide  sulfureux,  et  forme, 
suivant  la  proportion  du  métal,  un  sel  de  protoxyde  ou  un  sel 
de  deutoxyde. 


(*}  SULFATE  DE  PROTOXYDE  tE  MERCURE.  S0*,Hg*0. 

Équiv.  = 3100  ou  248. 

On  prépare  ce  sel  en  chauffant  le  mercure  en  excès  avec 
l’acide  sulfurique;  l’acide  doit  être  porté  une  température 
peu  élevée  pour  éviter  la  production  du  sulfate  de  bi-oxydede 
mercure. 

Ce  sel  exige,  pour  se  dissoudre,  800  parties  d eau  froide  et 
300  parties  d’eau  bouillante.  11  cristallise  en  prismes  blancs  vo- 
lumineux; il  est  transformé,  sous  l'influence  d'une  petite  quan- 
tité d’alcali,  eu  un  sous-sol  gris  qui  est  insoluble. 

(*)  SULFATE  DE  DEUTOXYDE  DE  MERCURE.  SOS,HgO. 

Équiv.  = 1850  ou  148. 

Ce  sel  se  prépare  en  faisant  bouillir  o parties  d acide  sulfu- 
rique avec  4 parties  de  mercure. 
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• 11  cristallise  en  aiguilles  blanches  qui  attirent  l’humidité  ; il 

est  décomposé  par  l’eau  froide,  et  donne  naissance  à un  sel  jaune 
tribasique  qui  a pour  formule  : S03,3Hg0,  et  que  l’on  nommait 
autrefois  tuibith  minéral.  La  liqueur  contient  un  sel  très-acide 
qu’on  peut  faire  cristalliser  en  l’évaporant. 

Une  dissolution  d'acide  sulfhydrique,  versée  dans  un  excès  de 
sulfate  de  mercure,  y produit  un  précipité  blanc,  floconneux,  for- 
mé de  sulfure  de  mercure  et  d’un  sulfate  basique  : S03,2Hg0,HgS. 
Un  excès  d’hydrogène  sulfuré  transforme  cette  combinaison  en 
sulfure  noir  de  mercure  HgS. 

Le  sulfate  neutre  de  bi-oxyde  de  mercure,  S03,HgO,  traité  par 
un  excès  d’ammoniaque  caustique,  produit  une  poudre  blanche, 
légère  (lui  bit  h ammoniacal),  qui  est  formée  de  1 équivalent  d’a- 
midure  de  mercure  et  de  t équivalent  de  sulfate  tribasique  de 
mercure  S03,3Hg0,HgAzH2  : ce  corps  est  le  sulfate  delà  base 
ammonio-mercurique.  Les  alcalis  caustiques  ne  le  décompo- 
sent pas,  mais  le  monosulfure  de  potassium  l’attaque  facile- 
ment. 

{*)  FULMINATE  DE  MERCURE  (POUDRE  D’HOWARD).  (IlgO)2,  Cy202. 

Équiv.  = 3330  ou  284. 


Ce  sel  est  le  produit  principal  de  l’action  de  l’alcool  sur 
l’azotate  acide  de  mercure.  11  se  forme  également  lorsqu’on 
décompose  une  dissolution  de  fulminate  d’argent  par  le  mer- 
cure. 

Pour  préparer  le  fulminate  de  mercure,  on  fait  dissoudre 
t partie  de  mercure  dans  12  parties  d’acide  azotique  à 38  ou  40° 
Baumé,  et  l’on  ajoute  peu  à peu  à la  dissolution- 1 1 parties  d’al- 
cool a 83  ou  88°  centésimaux.  On  entretient  le  mélange  à l'ébul- 
lition, dont  on  modère  la  vivacité,  en  ajoutant  de  temps  en 
temps  une  petite  quantité  d’alcool  mis  en  réserve.  Quand  la 
dissolution  commence  à se  troubler  et  à dégager  d’abondantes 
vapeui s blanches,  on  cesse  de  chauffer,  et  (l’on  abandonne  la 
liqueur  a elle-même. 


On  obtient  par  le  refroidissement  de  petits  cristaux  d’un  blanc 
jaunâtre,  solubles  dans  130  parties  d’eau  bouillante.  Ces  cris- 
nrrinrroc  r ordinairement  employés  dans  cet  état  pour  faire  des 
-£fr?Sl  TIS  ?u,on  PeuL  obtenir  en  belles  aiguilles 
incolores,  en  les  dissolvant  dans  l’eau  bouillante  et  abandon- 
nant de  nouveau  la  dissolution  à elle-même.  Un  kilogramme 
P‘'0dmUn  tab,i‘IlKS  <000  ù 1200  grammes8 de  fui- 


Pendant  la  réaction  de  l’azotate  acide  de  mercure  sur  twi- 
cool  d se  forme  de  l’acide  carbonique,  du  bi-oxyde  d’azote  et  de 
acide  hypo-azohque,  des  éthers  acétique,  formique,  azoteux, 


très  l/l  d'alcool  à 99»  centésimaux;180  6 azotlquu  « 40°,  et  « peu  près  2 li- 


ration  se  fait 
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et  peut-être  de  l’éther  azotique,  de  l’aldéhyde,  des  acides  for- 
mique, acétique,  oxalique,  homolactique. 

L’opération  se  fait  dans  des  cornues  de  verre,  et  les  produits 
volatils  qui  contiennent  une  grande  quantité  d’alcool  échappé  à 
la  réaction  sont  condensés  avec  soin.  On  peut  les  décomposer 
par  de  l’hydrate  de  chaux  qui  régénère  de  l’alcool  qu’on  fait 
rentrer  dans  la  fabrication  du  fulminate  de  mercure  ; on  peut 
aussi  remplacer  directement  par  ces  produits  une  partie  de  l'alcool 
qui  sert  à décomposer  la  dissolution  acide  d’azotate  de  mercure. 

11  est  important  d’observer  les  proportions  données,  car,  avec 
un  excès  d’azotate  de  mercure,  on  n’obtient  qu'un  précipité 
caséeux  d’oxalate  de  mercure. 

Le  fulminate  de  mercure  est  inodore,  d’une  saveur  styptique 
et  métallique;  il  est  sans  action  sur  les  réactifs  colorés.  Frotté 
légèrement  contre  un  corps  dur,  il  détone  avec  violence  ; aussi 
ne  doit-on  le  toucher  qu’avec  des  cartes  ou  des  baguettes  de 
bois.  Humecté  avec  5 parties  d’eau,  il  détone  encore  par  le  choc 
du  fer  contre  le  fer,  mais  la  partie  frappée  brûle  seule  et  sans 
flamme. 

Le  fulminate  de  mercure  est  une  des  poudres  les  plus  brisan- 
tes que  l’on  connaisse.  Les  armes  les  plus  solides  ne  pourraient 
résister  à son  action;  elles  seraient  toutes  brisées,  ou  mises  hors 
de  service  au  bout  de  peu  de  temps. 

Si  l’on  place  l’une  contre  l'autre  sur  du  papier,  ou  même  l’une 
sur  l’autre,  une  traînée  de  fulminate  de  mercure  et  une  traînée 
de  poudre  à tirer,  et  qu’on  mette  le  feu  au  fulminate,  la  poudre 
à tirer  sera  dispersée,  et  on  la  retrouvera  presque  en  entier.  Si 
l’on  met  au  contraire  le  feu  à la  poudre  à tirer,  dès  que  l’inflam- 
. mation  sera  parvenue  au  fulminate,  ce  corps  dispersera  instan- 
tanément le  reste  de  la  poudre,  avant  que  l'inflammation  ait  pu 
l’atteindre.  Ces  observations  démontrent  que  la  combustion  du 
fulminate  de  mercure  est  plus  rapide  que  celle  de  la  poudre. 
Un  mélange  intime  de  fulminate  et  de  pulvérin  brûle,  au  con- 
traire, en  totalité.  (Gay-Lussac,  Aubert  et  Pélissier.)  , 

Le  fulminate  de  mercure  est  employé  en  grande  quantité 
pour  la  fabrication  des  amorces  ou  capsules  fulminantes. 

Pour  faire  ces  capsules,  on  commence  par  laver  avec  soin  le 
fulminate,  et  on  le  broie  lorsqu’il  est  encore  mêlé  avec  un  excès 
d’eau  ; on  le  passe  à travers  un  tamis  pour  le  séparer  des  corps 
étrangers  qu’il  pourrait  contenir  accidentellement.  On  le  laisse 
ensuite  égoutter,  et,  quand  il  ne  contient  plus  que  20  pour  100 
d’eau  environ,  on  le  mêle  avec  les  2/5  de  son  poids  de  nitre  ou 
de  pulvérin,  en  broyant  ce  mélange  sur  une  table  de  marbre 
avec  une  molette  de  bois  de  gaïac. 

L’addition  du  salpêtre  présente  plusieurs  avantages  incon- 
testables. Elle  augmente  la  flamme  de  l’amorce  et  empêche  la 
combustion  d’être  instantanée  : elle  atténue  la  violence  de 
l'explosion  du  fulminate,  qui  briserait  rapidement  les  chemi- 
nées des  fusils;  en  outre,  la  présence  du  mtre  ou  du  pulvérin 
diminue  le  danger  du  grenage  et  du  séchage  de  la  poudre  tui- 
minanle. 
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On  introduit  le  mélange  fulminant  dans  les  capsules  de  cui- 
vre, au  moyen  de  dispositions  ingénieuses  qui  permettent  de 
charger  à la  fois  un  nombre  considérable  de  capsules. 

Les  capsules  des  fusils  de  munition  sont  recouvertes  d une 
mince  couche  de  vernis  qui  les  préserve  de  l’humidité. 

Les  capsules  au  fulminate  de  mercure,  généralement  em- 
ployées aujourd’hui,  doivent  être  préférées,  surtout  pour  la 
conservation  des  armes,  à celles  qui  sont  faites  avec  un  mélange 
de  chlorate  de  potasse,  de  soufre  et  de  charbon.  Ces  dernières 
crassent  beaucoup  les  armes,  et  corrodent  le  fer. 

■Lapyroxyline  mêlée  àla  poudre,  ou  mieux  au  chlorate  dépo- 
tasse, peut  servir  à préparer  des  amorces  fulminantes. 


ALLIAGES  DE  MERCURE  OU  AMALGAMES. 

Le  mercure  ne  s’allie  pas,  en  général,  avec  les  métaux  dont 
le  point  de  fusion  est  très-élevé,  tels  que  le  fer,  le  manganèse, 
le  nickel,  le  cobalt,  le  chrome,  etc.  Il  se  combine  cependant 
avec  le  platine  quand  ce  dernier  métal  est  très- divisé. 

Les  almalgames  sont  liquides  lorsque  le  mercure  est  en  grand 
excès,  et  solides  lorsque  le  métal  allié  prédomine.  Ils  peuvent 
cristalliser,  et  forment  des  combinaisons  à proportions  cons- 
tantes. 

Tous  les  amalgames  sont  décomposés  par  la  chaleur;  quand 
on  les  chaude,  le  mercure  se  volatilise. 

Le  mercure  s’allie  facilement  avec  le  potassium  et  le  sodium, 
et  donne  des  amalgames  qui  décomposent  l’eau. 


AMALGAMES  d’ÉTAIN. 

L'amalgame  formé  de  I partie  d’étain  et  de  10  parties  de  mer- 
cure est  liquide,  mais  moins  coulant  que  le  mercure.  Celui  qui 
contient  1 partie  d’étain  et  3 parties  de  mercure  est  mou  et 
cristallise  facilement  ; l’amalgame  formé  de  parties  égales  de 
mercure  et  d’étain  est  solide.  On  observe,  en  général,  une  con- 
traction dans  la  combinaison  de  l’étain  avec  le  mercure,  excepté 
dans  1 amalgame  qui  est  formé  de  1 partie  d’étain  et  de  2 par- 
ties de  mercure. 

Les  amalgames  d étain  sont  brillants  et  ne  s’altèrent  pas  à 
l’air;  ils  servent  à passer  les  glaces  au  tain. 

Pour  faire  celle  opération,  on  étend  une  feuille  d'étain  sur 
une  table  horizontale;  on  verse  du  mercure  sur  toute  l’étendue 
de  celte  feuille,  de  manière  à former  une  couche  de  t centi- 
mètre d épaisseur.  On  glisse  alors  une  glace  de  manière  à 
couper  celte,  couche  en  deux,  ce  qui  empêche  l’interposition 
des  bulles  dair;  on  charge  la  glace  de  poids,  l'excès  de  mer- 
cure s écoule,  et,  au  bout  de  quelques  jours,  la  surface  du 
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verre  s’est  recouverte  d’une  pellicule  adhérente  d’un  amal- 
game qui  contient  environ  4 parties  d’étain  et  1 de  mercure. 


AMALGAMES  DE  BISMUTH  ET  DE  CUIVRE. 

T.e  bismuth  s’amalgame  très-facilement.  Quand  le  mercure 
est  en  excès,  l’amalgame  est  liquide  et  peut  dissoudre  beaucoup 
de  plomb  sans  se  solidifier  ; aussi  introduit-on  souvent  par 
fraude  du  plomb  ou  du  bismuth  dans  le  mercure;  mais  alors 
le  mercure  fait  toujours  la  queue. 

L’amalgame,  formé  de  t partie  de  bismuth  et  de  4 parties  de 
mercure,  présente  la  propriété  curieuse  d’adhérer  fortement 
aux  corps  avec  lesquels  on  le  met  en  contact.  Lorsqu’on  verse 
cet  amalgame  dans  un  ballon  bien  sec  et  un  peu  chaud,  et 
qu’on  le  promène  sur  toute  la  surface  du  vase,  on  produit  un 
étamage  qui  est  souvent  très-beau. 

Le  cuivre  forme  un  amalgame  que  les  dentistes  ont  employé 
comme  mastic  pour  les  dents.  Cet  amalgame  possède  des  pro- 
priétés remarquables  : chauffé  à une  température  voisine  de 
l’ébullition  du  mercure,  il  se  gonfle  et  se  recouvre  de  mercure  ; 
mais.broyé  dans  un  mortier,  il  se  ramollit  et  peut  être  pétri 
entre  les  doigts,  même  longtemps  après  son  refroidissement. 
Au  bout  d’un  certain  temps,  il  devient  très-dur  et  possède  une 
texture  cristalline  à grain  fin. 

On  le  prépare  en  dissolvant  du  mercure  dans  l’acide  sulfuri- 
que, et  en  triturant  le  sulfate  obtenu  avec  du  cuivre  en  poudre 
et  de  l’eau  il  6o°. 

(*;  MÉTALLURGIE  DU  MERCURE. 

Les  minerais  de  mercure  se  réduisent  à deux,  qui  sont  le 
mercure  natif  et  le  mercure  sulfuré  (cinabre).  On  les  trouve  sur- 
tout dans  les  grès,  les  schistes  argilo-bitumincux,  les  calcaires 
compactes  superposés  au  terrain  houillcr  appartenant  princi- 
palement au  terrain  jurassique. 

La  métallurgie  du  mercure  est  trcs-simple  : elle  consiste  à 
réduire  le  minerai  de  mercure  par  le  fer  ou  la  chaux,  ou  bien 
à soumettre  le  sulfure  de  mercure  un  grillage,  qui  transforme 
le  soufre  en  acide  sulfureux  cl  qui  isole  le  mercure: 

IlgS  -R  ÎO  = SO*  -t-  Hg. 

A Idria  et  àAlmaden,  on  extrait  le  mercure  par  le  second 
moyen;  la  seule  différence  que  présentent  les  deux  exploita- 
tions consiste  dans  la  forme  des  appareils  où  le  métal  se  con- 
de  use. 

La  figure  i 27  représente  l’appareil  que  l'on  emploie  à Alma- 
den  pour  l’extraction  du  mercure.  Le  minerai  est  placé  en  AB 
cl  soumis  au  grillage  qui  transforme  le  sulfure  de  mercure  en 
acide  sulfureux  et  en  mercure  : les  vapeurs  de  mercure  se  con- 


MÉTALLURGIE  DU  MERCURE. 


377 


densent  dans  une  série  d’allonges  de  terre  abc  appelées  aludels. 
Le  mercure  condensé  se  réunit  dans  une  rigole,  d’où  il  coule 
dans  un  réservoir.  Quant  aux  vapeurs  non  condensables,  elles 
sortent  par  la  cheminée. 

A Idria,  le  minerai  est  décomposé  par  le  grillage  comme  a 


Fig.  127. 

Almaden  ; mais  les  appareils  de  condensation  sont  mieux  dis- 
posés. Le  minerai  est  placé,  suivant  sa  grosseur,  sur  plusieurs 
soles  placées  au-dessus  d’un  foyer  aa  bb,e t la  poussière  est  mise 


Fig.  128. 


dans  des  têts  à la  part ie  la  plus  élevée;  les  vapeurs  de  mer- 
cure se  condensent  dans  une  série  de  chambres  de  condensa- 
tion  G,  dont  1 air  est  continuellement  refroidi  par  un  courant 
d’au  froid e(  fig.  128). 

Les  mines  d'Almaden  en  Espagne,  d’Idria  en  Carniole,  sont 
les  plus  importantes  : la  Hongrie,  la  Transylvanie,  le  duché  des 
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Deux-Ponts,  possèdent  aussi  des  mines  de  mercure  ; on  exploite 
également  le  mercure  en  Chine,  au  Japon  et  au  Pérou,  et  dans 
l’Amérique  septentrionale,  en  Californie. 

Dans  le  duché  des  Deux-Ponts,  où  le  sulfure  de  mercure  est 
môle  de  calcaire,  on  chauffe  le  minerai  avec  sa  gangue  dans 
des  cornues  de  terre,  munies  d’allonges  et  placées  les  unes 
à côté  des  autres  dans  le  même  fourneau. 

Le  sulfure  de  mercure  est  décomposé  par  la  chaux-,  et  donne 
du  mercure  en  même  temps  que  du  sulfure  de  calcium  et  du 
sulfate  de  chaux  : 

4HgS  + 4CaO  = 3CaS  + Ca0,S03  + 4Hg. 


ARGENT. 

Équiv.  = 1350  ou  108. 

L’argent  est  de  fous  les  métaux  le  plus  blanc,  et  celui  qui 
peut  prendre  le  plus  beau  poli.  Lorsqu’il  a été  précipité  d’une 
dissolution  par  un  autre  métal,  il  se  présente  sous  la  forme 
d’une  éponge  blanche,  composée  de  grains  cristallins  qui  s'a- 
grègent par  la  pression  et  le  martelage.  Lorsqu'on  le  fond  et 
qu’on  le  laisse  refroidir  lentement,  il  cristallise  en  octaèdres  vo- 
lumineux ou  en  cubes. 

L’argent  n’a  ni  odeur  ni  saveur.  Il  est  un  peu  plus  dur  que 
l’or  et  plus  mou  que  le  cuivre;  en  l'alliant  avec  une  petite 
quantité  de  cuivre,  on  lui  donne  de  la  dûreté  ; après  l'or,  c’est 
le  plus  ductile  et  le  plus  malléable  de  tous  les  métaux. 

11  occupe  le  quatrième  rang  parmi  les  métaux  pour  la  téna- 
cité : un  fil  de  2 millimètres  de  diamètre  exige  un  poids  de 
85  kilogrammes  pour  se  rompre.  11  est  un  peu  moins  lourd  que 
le  plomb  ; sa  densité  est  égale  à 10,2743;  cette  densité  augmente 
par  l’écrouissage,  et  peut  s’élever  à 10,544. 

L’argent  entre  en  fusion  à une  température  qui  correspond  à 
peu  près  à 1 000°  centig.  ; il  est  peu  volatil;  sa  volatilité  aug- 
mente considérablement  en  présence  d'un  courant  de  gaz.  L’ar- 
gent se  vaporise  rapidement  sous  l'influence  de  la  chaleur 
produite  à l’aide  d’une  forte  lentille  ou  d’un  chalumeau  à gaz 
hydrogène  et  oxygène. 

Dans  les  ateliers  d’affinage  des  métaux  précieux  où  l’on  fond 
chaque  jour  de  grandes  masses  d’argent,  on  évite  les  pertes 
considérables  qui  résulteraient  de  la  volatilisation  et  de  l’en- 
trainement mécanique  de  ce  métal  en  faisant  communiquer  les 
fourneaux  de  fusion  avec  des  conduits  en  maçonnerie  de  25  à 30 
mètres  de  longueur,  qui  débouchent,  avant  de  s'engager  dans 
la  cheminée  de  l'usine,  dans  de  grandes  chambres,  d'où  l’on 
retire  de  temps  en  temps  des  poussières  argentifères. 

Lorsqu’on  fond  de  l’argent  dans  un  creuset  de  terre,  on  re- 
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marque  souvent  des  globules  métalliques  adhérents  au  couver- 
cle, qui  proviennent  de  la  volatilisation  de  l’argent. 

L’argent  ne  s’oxyde  ni  dans  l’air  sec  ni  dans  l’air  humide  ; il 
ne  se  Ternit  à l’air  que  sous  l’influence  des  vapeurs  sulfureu- 
ses. L’argent  en  éponge  devient  incandescent  dans  un  courant 
d’hydrogène,  lorsqu’on  le  chaude  à 130°. 

L’argent  pur,  maintenu  en  fusion  pendant  quelque  temps,  a 
la  propriété  de  dissoudre  une  certaine  quantité  d’oxygène  et  de 
l’abandonner  en  se  solidifiant  (M.  Lucas).  La  quantité  d’oxygène 
absorbé  peut  être  de  vingt-deux  fois  le  volume  de  l’argent;  la 
présence  d’une  petite  quantité  de  cuivre  fait  perdre  à l’argent 
la  propriété  d’absorber  l’oxygène.  L’argent  ne  dissout  pas  de 
traces  d’azote  (Gay-Lussac). 

Lorsqu’on  laisse  refroidir  à l’air  l’argent  qui  a absorbé  de 
l’oxygène,  le  gaz  qui  se  dégage  au  moment  de  la  solidification 
du  métal,  détermine  souvent  une  projection  d’argent  qui  se 
solidifie  aussitôt  en  formant  une  sorte  de  végétation  métalli- 
que : on  dit  alors  que  l’argent  roche. 

La  dissolution  de  l’oxygène  dans  l’argent  ne  saurait  être  con- 
sidérée comme  résultant  d’une  véritable  combinaison  ; il  fau- 
drait admettre,  en  effet,  qu’une  telle  combinaison  ne  peut  exis- 
ter qu’au  rouge,  ce  qui  serait  sans  exemple  en  chimie;  et,  de 
plus,  l’oxygène  et  l’argent  s’y  trouveraient  unis  dans  des  rap- 
ports bien  différents  de  ceux  qu’on  observe  dans  des  composes 
définis;  car  le  calcul  indique,  dans  l’argent  fondu  et  saturé 
d’oxygène,  à peine  quelques  millièmes  en  poids  de  ce  gaz. 

L’argent  n’est  attaqué  que  par  un  petit  nombre  d’acides.  Son 
meilleur  dissolvant  est  l’acide  azotique  qui  produit  de  l’azotate 
d’argent  et  du  deutoxyde  d’azote  pur  : 

3Ag  + 4 (AzO5,  HO)  = 3(AzOs,  AgO)  + 4HO  + AzO^. 

L’acide  sulfurique  étendu  n’attaque  pas  l’argent;  mais  l’acide 
concentré  le  dissout  en  dégageant  de  l’acide  sulfureux.  L’acide 
phosp'norique  ne  l’attaque  que  par  voie  sèche. 

L’acide  chlorhydrique  chaud  et  concentré  attaque  sensible- 
ment 1 argent,  surtout  s’il  est  en  contact  avec  du  platine,  et 
forme  un  sous-chlorure  d’argent;  il  se  dégage  en  même  temps 
de  1 hydrogène.  L’eau  régale  le  change  rapidement  en  chlo- 
rure. 

L acide  sulfhydrique  attaque  l’argent  à la  température  ordi- 
naire et  le  transforme  en  sulfure  : une  lame  d’argent  que  l’on 

plonge  dans  une  dissolulion  de  cet  acide  devient  immédiatement 
noire. 

Les  acides  végétaux  sont  sans  action  sur  l’argent. 

L argent  n’est  pas  altéré  par  les  alcalis  caustiques,  les  carbo- 
nates, les  azotates  et  les  chlorates  alcalins  : aussi  se  sert-on  sou- 
vent de  creusets  d’argent  pour  attaquer  les  silicates  par  ces 
m verses  substances.  Quand  on  maintient  un  silicate  alcalin  en 
lusion  dans  un  creuset  d’argent,  il  se  forme  une  petite  quantité 
ü oxyde  d’argent  qui  colore  le  silicate  en  jaune. 
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Le  contact  prolongé  de  l’argent  et  du  sel  marin  en  fusion 
donne  lieu  à une  quantité  notable  de  chlorure  d’argent. 

L’argent  divisé,  chauffé  avec  le  deutoxyde  de  cuivre,  l’acide 
plombique,  le  minium,  le  peroxyde  de  manganèse,  etc.,  ramène 
au  minimum  ces  divers  oxydes. 

L’argent  se  dissout  à chaud  dans  le  sulfate  de  sesqui-oxyde 
de  fer  en  ramenant  ce  sel  à l’état  de  sulfate  de  protoxyde  : 
Ag-|-  3S03,Fe203  = S03,AgO-[-  2(S03,Fe0).  Lorsque  la  dissolution 
se  refroidit,  l’argent  se  précipite  en  petits  cristaux  brillants,  et 
le  sulfate  de  sesqui-oxyde  de  fer  se  régénère  (M.  Wœhler). 

L’argent  se  combine  directement  avec  le  soufre,  le  sélénium, 
le  phosphore  et  l’arsenic.  Il  absorbe  à une  température  blanche 
plus  de  phosphore  qu’il  ne  peut  en  retenir  à une  chaleur  moins 
forte;  aussi,  quand  on  sature  l’argent  de  phosphore,  il  se  dé- 
gage, au  moment  du  refroidissement,  une  certaine  quantité  de 
phosphore  qui  brûle  dans  l’air  avec  éclat  (Pelletier). 

Le  chlore  n’est  absorbé  que  lentement  par  l’argent.  La  disso- 
lution de  sel  marin  peut  dissoudre,  au  contact  de  l’air,  une  cer- 
taine quantité  d’argent,  et  former  un  chlorure  double  de  sodium 
et  d’argent;  la  liqueur  devient  alcaline.  Ce  fait  explique  l’altéra- 
tion qu’éprouvent  les  vases  d’argent  dans  lesquels  on  fait  bouil- 
lir des  dissolutions  de  chlorures  alcalins. 

L’argent  se  combine  directement,  même  à froid,  avec  le  brôme 
et  l’iode;  il  s’allie  à un  grand  nombre  de  métaux. 

Pour  préparer  de  l'argent  pur,  on  dissout  l'argent  monétaire  ou 
de  coupelle  dans  l’acide  azotique,  et  l’on  précipite  la  liqueur 
filtrée  par  l’acide  chlorhydrique.  On  lave  et  on  dessèche  le  chlo- 
rure d’argent;  on  en  fond  d 00  parties  avec  70,4  de  craie  et 
4,2  de  charbon,  dans  un  creuset  de  terre  que  l’on  chauffe  au 
rouge  vif.  L’argent  se  rassemble  en  culot  au  fond  du  creuset  ; 
il  est  recouvert  par  de  l’oxychlorure  de  calcium,  dont  on  le  sé- 
pare facilement  en  brisant  le  creuset  : 

AgCI  + 2,Ca0,C02)  + C = (CaCI,CaO)  + CO  + SCO»  + Ag. 

L’argent  forme,  avec  l’oxygène,  les  oxydes  suivants  : 


Cet  oxyde  a été  obtenu  en  faisant  passer  un  courant  d hydro- 
gène sur  du  citrate  d’argent  chaude  à 100°  : il  se  forme  de  1 eau 
et  du  citrate  de  sous-oxyde  d'argent.  La  dissolution  de  ce  sel  est 
brune;  lorsqu'on  la  traite  par  la  potasse,  elle  donne  un  préci- 
pité noir  de  sous-oxyde  d'argent. 


Sous-oxyde  d'argent 
Protoxyde  d'argent.. 
Peroxyde  d'argent... (*) 


Ag*0 


(*)  SOUS-OXYDE  d’argent,  Ag’O. 
Équiv.  = 2800  ou  224. 
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Ce  sous-oxvde  est  très-peu  stable;  une  faible  chaleur  le  dé- 
compose en  oxygène  et  en  argent  métallique;  il  forme  avec 
l'acide  chlorhvdrique  un  chlorure  brun  (Ag2cl).  Les  autres  aci- 
des ne  se  combinent  pas  avec  le  sous-oxyde  d’argent, et  le  dé- 
doublent en  protoxyde  qui  se  dissout  et  en  argent  métallique. 

L’ammoniaque  le  décompose  facilement. 

Sous-chlorure  d’argent  Ag2Cl. 

PROTOXYDE  D’ARGENT.  AgO. 

Équiv.  = 1450  ou  116. 

Le  protoxyde  d’argent  se  prépare  en  traitant  de  l’azotate  d’ar- 
gent par  de  la  potasse  en  excès  ou  par  de  l’eau  de  baryte.  Il  se 
précipite  une  poudre  d’un  gris  olivâtre,  qui  par  une  dessiccation 
à 60°  prend  une  teinte  d’un  brun  foncé. 

La  teinte  jaune  que  présente  l’oxyde  d’argent,  au  moment  de 
sa  précipitation,  semble  indiquer  qu’il  existe  un  hydrate  de  cet 
oxyde;  mais  cet  hydrate  est  très-instable,  et  se  décompose  même 
pendant  les  lavages  ou  par  une  dessiccation  à + 60°. 

L’oxyde  d’argent  est  une  base  puissante  qui  sature  complète- 
ment les  acides  les  plus  énergiques  : ainsi  l’azotate  d'argent  est 
neutre  aux  réactifs  colorés.  Il  est  légèrement  soluble  dans  l’eau 
pure;  cette  dissolution  possède  une  réaction  alcaline,  elle  ver- 
dit le  sirop  de  violettes  et  ramène  au  bleu  le  papier  rouge  de 
tournesol. 

L’oxyde  d’argent  est  complètement  insoluble  dans  la  potasse 
et  dans  la  soude.  11  se  dissout  dans  les  flux  vitreux  et  les  colore 
en  jaune. 

line  faible  chaleur  lui  fait  perdre  tout  son  oxvgène,  et  le 
transforme  en  argent  métallique. 

L’oxyde  d’argent  se  décompose  sous  l’influence  de  la  lumière, 
et  se  change  en  un  corps  noir  qui  paraît  être  de  l’argent  très- 
divisé,  ou  du  sous-oxyde  d'argent  ; i[  se  produit  en  même  temps 
un  dégagement  d’oxygène. 

L’eau  en  dissout  77^. 

L’oxyde  d’argent  peut  s’unir  A l’oxvde  de  plomb  ; quand  on 
verse  de  la  potasse  caustique  dans  une'’  dissolution  d’un  sel  d’ar- 
gent préalablement  mêlée  avec  un  excès  d’un  sel  de  plomb  il 
se  forme  un  précipité  jaune,  AgO,2PbO,  qui  est  indécomposable 
par  la  potasse. 

L ammoniaque  forme,  avec  1 oxyde  d’argent,  un  corps  très- 
lulmmanl,  qui  a été  découvert  par  Berthollct,  et  qui  est  connu 
sous  le  nom  d argent  fulminant.  On  prépare  l’argent  fulminant 
en  mettant  en  contact  pendant  quelques  heures  une  dissolution 
concentrée  d ammoniaque  avec  de  l’oxyde  d’argent  récemment 
précipite  et  encore  humide.  L’oxyde  devient  noir;  on  décante 
alors  le  liquide  ; on  place  de  petites  quantités  de  la  poudre  noire 
qui  s est  formée  sur  plusieurs  morceaux  de  papier  non  collé,  cl 
on  laisse  secher  spontanément. 
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On  peut  encore  obtenir  l’argent  fulminant  en  dissolvant  de 
l’azotate  d’argent  dans  de  l’ammoniaque  et  en  précipitant  la 
liqueur  par  de  la  potasse. 

L’argent  fulminant  comprimé  avec  un  corps  dur,  même  lors- 
qu’il est  encore  humide,  détone  avec  violence.  Il  fulmine  même 
sous  l’eau,  lorsqu’on  le  frotte  avec  un  corps  dur,  et  peut  déter- 
miner la  rupture  des  vases  qui  le  contiennent.  Lorsque  l’argent 
fulminant  est  sec,  il  détone  parle  contact  d’une  barbe  de  plume. 
Il  est  très-soluble  dans  l’ammoniaque  ; celte  dissolution  se  dé- 
compose spontanément,  laisse  déposer  de  l’argent  métallique,  et 
dégage  de  l'azote. 

L’argent  fulminant  est  décomposé  par  plusieurs  corps.  Il 
donne  avec  l’acide  chlorhydrique  du  chlorure  d’argent  et  du 
chlorhydrate  d’ammoniaque;  avec  l’acide  sulfhydrique,  il  pro- 
duit du  sulfate  d’argent  et  du  sulfhydrate  d’ammoniaque;  avec 
l’acide  sulfurique  étendu,  il  forme  du  sulfate  d’argent  et  du  sul- 
fate d’ammoniaque;  il  se  dégage  en  même  temps  une  certaine 
quantité  d’azote. 

La  composition  de  l’argent  fulminant  n’est  pas  établie  d’une 
manière  certaine.  On  peut  le  considérer  comme  un  azoture,  un 
amidure  ou  un  ammoniure  d’argent.  Les  formules  suivantes 
représentent  l’action  de  l’ammoniaque  sur  l’oxyde  d’argent  dans 
chacune  de  ces  trois  hypothèses  : 

. 3AgO  + AzH3  = 3HO  + Ag3Az  ; 

. AgO  + AzH3  = HO  +AzH*,Ag; 

. AgO  -j-  AzH3  = AgO,  AzH». 

Presque  tous  les  chimistes  considèrent  l’argent  fulminant 
comme  un  azoture  d’argent. 


(*)  PEROXYDE  d’argent.  AgO*. 

Équiv.  = 308  ou  150. 

Cet  oxyde  a été  découvert  par  llitter  en  décomposant  par  la 
pile  une*dissolution  très-étendue  d’azotate  d’argent;  il  se  dé- 
pose sur  le  conducteur  positif  de  la  pile,  sous  forme  d'aiguilles 
prismatiques  d’un  gris  noir  et  d’un  éclat  métallique,  dont  la 
longueur  atteint  souvent  7 à 8 millimètres. 

Le  peroxyde  d’argent  est  insoluble  dans  l’eau. 

L’ammoniaque  le  décompose  en  produisant  une  vive  efferves- 
cence due  ù.  un  dégagement  d’azote  ; il  se  forme  de  l’eau,  et  le 
bi-oxyde  d’argent  est  ramené  à l’état  de  protoxyde. 

Le  peroxyde  d’argent  ne  parait  pas  avoir  été  obtenu  jusqu  a 
présent  à l’état  de  pureté;  il  retient  loujours  en  combinaison 
une  certaine  quantité  du  sel  d’argent  employé  à sa  préparation. 
(M.  Fischer.) 


CARACTÈRES  DES  SELS  D’ARGENT. 
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Le  peroxyde  d’argent,  AgO2,  ne  s’unit  pas  aux  acides  et  se  dé- 
compose sous  leur  influence  en  protoxyde  et  en  oxygène;  le 
sous-oxyde  ne  paraît  former  de  combinaisons  salines  qu’avec 
certains  acides  organiques  : ces  sels  sont  peu  connus,  très-insta- 
bles, et  présentent  la  plus  grande  tendance  à se  décomposer  en 
argent  métallique  et  en  sels  de  protoxyde. 

Les  sels  de  protoxyde  d’argent  sont  incolores,  quand  ils  sont 
formés  par  un  acide  qui  n’est  pas  coloré;  ils  ont  une  saveur 
acide,  astringente  et  métallique  ; ils  sont  vénéneux;  la  lumière 
les  noircit  en  les  réduisant  en  partie.  Ils  se  décomposent  en 
général  sous  l’influence  de  la  chaleur.  Plusieurs  de  ces  sels 
sont  neutres  aux  réactifs  colorés. 

On  reconnaît  les  sels  d’argent  aux  propriétés  suivantes: 

Potasse.  — Précipité  brun  clair  d’oxyde  d’argent,  insoluble 
dans  un  excès  de  potasse,  mais  soluble  dans  l’ammoniaque. 

Ammoniaque.  — Ce  réactif,  employé  en  petite  quantité,  forme 
un  précipité  d’oxvde  d'argent  qui  se  dissout  dans  un  excès  d’am- 
moniaque; ce  précipité  ne  se  forme  pas  dans  une  dissolution 
acide. 

(*)  Carbonate  dépotasse.  — Précipité  blanc  de  carbonate  d’ar- 
gent, soluble  dans  un  excès  de  réactif. 

(*)  Carbonate  d’ ammoniaque.  — Précipité  blanc  de  carbonate 
d’argent,  soluble  dans  un  excès  de  réactif. 

Phosphate  de  soude.  — Précipité  jaune  de  phosphate  d’argent; 
la  liqueur  devient  acide. 

Pyrophosphate  de  soude.  — Précipité  blanc  ; la  liqueur  reste 
neutre. 

O Acide  oxalique.  — Précipité  blanc,  soluble  dans  l’ammo- 
niaque. 

O Cyanoferrure  de  potassium.  — Précipité  blanc. 

O Cyatiofeiride  de  potassium.  — Précipité  rouge-brun. 

Tannin.  — Pas  de  précipité,  avec  le  temps  l'argent  est  réduit 
et  se  précipite. 

Suif  hydrate  d' ammoniaque.  — Précipité  noir,  insoluble  dans 
un  excès  de  réactif. 

Acide  sulfhydrique . — Précipité  noir. 

Acide  chlorhydrique  ou  ch’orures.  — Précipité  blanc  caille- 
bo^e,  insoluble  dans  1 eau  et  les  acides,  se  rassemblant  aisément 
en  grumeaux  par  1 agitation  ; très-soluble  dans  l’ammoniaque, 
les  hyposulhtes  et  les  sulfites;  ce  précipité  prend  une  teinte  vio- 
lacée a la  lumière  el  finit  par  devenir  noir.  La  présence  d’une 
trace  de  protochlorure  de  mercure  suffit  pour  lui  ôter  la  pro- 
priété de  se  colorer  à la  lumière. 

( ) Iodure  de  potassium.  — Précipité  blanc, légèrement  jaunâ- 
tre, a peine  soluble  dans  l’ammoniaque,  un  peu  soluble  dans 
un  excès  de  réactif. 
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(*)  Chromate  de  potasse.  — Précipité  rouge-brun,  légèrement 
soluble  dans  l’eau,  très-soluble  dans  l’ammoniaque. 

Sulfate  de  protoxyde  de  fer.  — Précipité  blanc  d’argent  mé- 
tallique. 

Protochlorure  d'étain.  — Précipité  de  chlorure  d’argent,  qui 
sous  l’influence  d’un  excès  de  réactif,  se  transforme  en  argent 
métallique. 

t?)  Chlorate  de  potasse.  — Pas  de  précipité. 

Zinc.  — Précipité  d’argent  métallique. 

Les  sels  d’argent  sont  précipités  par  l’acide  chlorhydrique  et 
les  chlorures,  même  en  présence  des  matières  organiques.  Ce 
caractère  est  le  plus  sensible  de  tous.  L’hyposulfite  d'argent 
n’est  pas  précipité  par  les  chlorures. 

Les  acides  phosphoreux  et  hypophosphoreux  réduisent  les 
sels  d’argent,  surtout  à chaud. 

Au  chalumeau,  les  sels  d’argent  se  réduisent  très-prompte- 
ment en  argent  métallique,  lorsqu’on  les  a mélangés  avec  de  la 
soude. 

(*)  CHLORURE  d’argent.  AgCl. 

Équiv.  = 1793,75  ou  153,5. 

Ce  corps,  obtenu  par  voie  humide,  est  caillebotté  et  très- 
dense;  lorsqu’il  se  trouve  en  suspension  dans  l’eau,  il  se  ras- 
semble, par  l’agitation  ou  par  l’action  de  la  chaleur,  en  une 
masse  floconneuse  de  la  plus  grande  blancheur:  il  s’altère  ra- 
pidement la  lumière  directe  du  soleil  et  même  à la  lumière 
diffuse,  brunit  et  dégage  du  chlore  ; il  se  transforme  alors  en 
sous-chlorure  d’argent  Ag*Cl.  Le  chlorure  d’argent,  conservé 
dans  un  flacon  rempli  de  chlore  humide  et  exposé  à la  lumière, 
reste  blanc. 

Le  chlorure  d’argententre  en  fusion  à la  température  de  260°; 
il  donne  un  liquide  jaune  qui  se  prend  par  le  refroidissement 
en  une  masse  transparente  présentant  l'aspect  et  la  consistance 
de  la  corne,  que  l’on  peut  couper  au  couteau  et  que  les  anciens 
chimistes  nommaient  lune  cornée.  Le  chlorure  d'argent  en  fusion 
traverse  les  creusets  comme  la  litharge.  11  commence  à se  vo- 
latiliser dès  qu’il  est  fondu;  cependant  il  est  difficile  de  le  dis- 
tiller complètement.  11  est  indécomposable  par  la  chaleur. 

Le  charbon  pur  ne  le  décompose  pas;  mais  le  charbon  hydro- 
géné le  réduit  en  produisant  de  l’acide  chlorhydrique  ; le  chlo- 
rure d’argent  est  également  réduit  par  le  charbon,  en  présence 
de  la  vapeur  d’eau  ; il  se  forme  de  l'acide  chlorhydrique,  de 
l’oxygène  et  de  l’argent  métallique. 

Le  fer,  le  zinc,  1 étain,  l’antimoine,  le  bismuth,  le  plomb,  le 
cuivre,  etc.,  réduisent  le  chlorure  d’argent  par  voie  sèche.  Le 
mercure  le  décompose  incomplètement. 

Le  fer  et  le  zinc  le  réduisent,  même  quand  il  est  sec  et  à la 
température  ordinaire;  les  autres  métaux  n’en  séparent  l’argent 
qu'en  présence  de  l’acide  chlorhydrique  étendu.  La  réaction  est 
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beaucoup  plus  rapide  lorsqu’on  humecte  le  chlorure  d’argent 
avec  une  dissolution  de  sel  marin. 

Le  chlorure  d’argent  est  complètement  insoluble  dans  l’eau  : 
aussi  sert-il  à reconnaître  dans  une  liqueur  des  traces  de  chlo- 
rures ou  de  sels  d'argent. 

L’acide  azotique  ne  le  dissout  pas  sensiblement. 

L’acide  chlorhydrique  concentré  et  bouillant  le  dissout  en 
petite  quantité;  il  se  dépose  en  cristaux  octaédriques  pax  l'éva- 
poration de  la  liqueur. 

L’acide  sulfurique  concentré  le  décompose  lentement  en  pro- 
duisant du  sulfate  d’argent  et  de  l’acide  chlorhydrique. 

La  potasse  et  la  soude  caustique  sont  sans  action  à froid  sur 
le  chlorure  d'argent  ; mais,  à la  température  de  l’ébullition,  la 
décomposition  du  chlorure  d’argent  a lieu  en  quelques  instants  ; 
il  se  produit  de  l’oxyde  d’argent  et  un  chlorure  alcalin  qui  reste 
en  dissolution  : du  sucre  ajouté  à ce  mélange  réduit  rapide- 
ment l’oxyde  d’argent.  Cette  réaction  permet  de  préparer  de 
l’argent  pur.  (M.  Levol.) 

Les  alcalis  et  les  carbonates  alcalins  et  terreux  décomposent 
le  chlorure  d’argent  par  la  voie  sèche,  et  en  séparent  entière- 
ment l’argent. 

Dans  les  laboratoires,  le  chlorure  d’argent  est  ordinairement 
réduit  par  un  mélange  de  craie  et  de  charbon.  On  emploie  100 
parties  de  chlorure  d’argent  supposé  sec,  70  parties  de  craie  et 
4 parties  de  charbon. 

Le  chlorure  d’argent  est  très-soluble  dans  l’ammoniaque, 
même  lorsqu’il  a été  fondu  ; la  dissolution  est  incolore  ; lors- 
qu’on la  laisse  exposée  à l’air,  l’ammoniaque  s'en  dégage  peu 
à peu,  et  le  chlorure  d’argent  se  dépose  sous  la  forme  de  petits 
cristaux  cubiques  ; si  l’on  évapore  la  dissolution  à une  douce 
chaleur,  on  obtient  du  chlorure  d’argent  en  écailles  nacrées, 
qui  ressemble  à certaines  variétés  de  chlorure  d’argent  natif. 
Si  la  température  est  portée  jusqu’à  l’ébullition,  il  se  produit 
de  l’argent  fulminant. 

En  saturant  par  un  acide  la  dissolution  de  chlorure  d’argent 
dans  l’ammoniaque,  le  chlorure  d’argent  se  dépose;  l’argent  est 
précipité  de  cette  dissolution  par  plusieurs  métaux,  tels  que  le 
cuivre,  le  mercure,  etc. 

Le  chlorure  d’argent,  récemment  précipité,  est  très-soluble 
dans  les  hyposulfites  et  les  sulfites  alcalins.  Il  se  produit  ainsi 
des  hyposulfites  et  des  sulfites  doubles  d oxyde  d'argent  et  de 
potasse  ou  de  soude. 

Le  chlorure  d’argent  existe  dans  la  nature.  Son  éclat  est  dia- 
mantaire; il  est  ordinairement  translucide.  Il  est  flexible,  mal- 
leable  et  tendre.  On  le  trouve  cristallisé  en  cubes  dont  la  den- 
sité est  égale  à 5,552.  Sa  composition  est  identique  à celle  du 
chlorure  artificiel. 


il. 
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BROllUUE  ET  IODURE  D’ARGENT. 


Le  bromure  d’argent  est  identique  au  chlorure  : il  est  un  peu 
moins  soluble  dans  l'ammoniaque  que  ce  dernier.  Sa  composi- 
tion est  AgBr.  Lquiv.  2350  ou  188. 

L ’iodure  d'argent  est  analogue  au  précédent;  il  est  insoluble 
dans  l’eau  et  exige  2500  parties  d’ammoniaque  pour  se  dissou- 
dre. Sa  composition  est  Agi.  Èquiv.  = 2937,5  ou  235.  Ces  deux 
corps  sont  employés  en  photographie.  Ils  existent  dans  la  nature 
et  constituent  des  minerais  d’argent. 


(*)  SULFURE  d’argent.  AgS. 

Équiv.  = 1550  ou  121. 

* 

Le  sulfure  d’argent  se  présente  tantôt  en  poussière  ou  en 
masses  amorphes  ternes  et  d’un  gris  de  plomb,  tantôt  en  cubes 
ou  en  octaèdres  d’un  éclat  métallique  et  d’une  densité  égale 
à 7,2.  11  est  plus  fusible  que  l’argent,  assez  mou  pour  se  lais- 
ser entamer  par  l’ongle,  et  assez  malléable  pour  recevoir  une 
empreinte  sous  le  balancier.  On  a pu  frapper  des  médailles  avec 
du  sulfure  d’argent. 

Par  le  grillage,  le  sulfure  d'argent  donne  de  l’acide  sulfu- 
reux et  de  l’argent  métallique.  L’hydrogène  et  la  plupart  des 
métaux  le  réduisent  à une  température  peu  élevée  ; celte  ré- 
duction est  surtout  facile  avec  le  zinc,  le  fer,  le  plomb  et  le 
cuivre. 

L’acide  chlorhydrique  concentré  et  bouillant  transforme  le 
sulfure  d’argent  en  chlorure  d’argent,  et  en  acidesulfhydrique. 
L’acide  azotique  ne  l’attaque  qu’avec  beaucoup  de  lenteur.  L’a- 
cide sulfurique  concentré  le  décompose,  au  contraire,  avec  ra- 
pidité en  produisant  de  l'acide  sulfureux  et  du  sulfate  d'argent. 

Le  sulfure  d’argent  s’unit  par  voie  sèche  à un  grand  nombre 
de  sulfures  métalliques. 

Le  bichlorure  de  cuivre  et  le  sel  marin  le  changent  en  chlo- 
rure d’argent  ; il  se  transforme  également  en  chlorure  lorsqu’on 
le  laisse  exposé  h l’air,  après  l’avoir  mélangé  avec  des  pyrites  de 
fer,  du  sulfate  de  cuivre  et  du  sel  marin.  Ces  observations  sont 
importantes  pour  la  métallurgie  de  l’argent. 

Le  soufre  ayant  une  grande  aftinilé  pour  l'argent,  le  sul- 
fure d’argent  se  forme  dans  un  grand  nombre  de  circonstan- 

CCS» 

On  peut  l’obtenir  artificiellement,  en  décomposant  un  sel 
d’argent  par  l’acide  sulfhydrique.  Dans  ce  cas,  il  se  présente 
sous  la  forme  d'une  poudre  noire  complètement  amorphe. 

Les  émanations  d'acide  sulfhydrique  ou  de  sulfhjdrafe  d'am- 
moniaque allèrent  l’argent,  le  noircissent  et  produisent  à sa 
surface  une  couche  de  sulfure  d'argent.  Tout  le  monde  sait 
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que  des  vases  d’argent  dans  lesquels  on  chauffe  des  œufs  se 
colorent  en  noir  ; cette  altération  superficielle  de  l’argent  est 
due  à la  formation  d’une  petite  quantité  de  sulfure  d’argent; 
le  soufre  provient  de  la  matière  albumineuse  de  l’œuf. 

L’argent  noirci  par  une  couche  de  sulfure  reprend  sa  belle 
couleur  blanche  quand  on  le  chauffe  avec  une  dissolution  de 
permanganate  de  potasse. 

État  naturel . — Le  sulfure  d’argent  est  assez  abondant  dans  la 
nature  et  constitue  le  principal  minerai  d’argent.  11  forme 
quelquefois  des  filons  puissants  dans  les  terrains  primitifs  et 
intermédiaires  et  dans  les  premiers  dépôts  secondaires. 

Le  sulfure  d’argent  s’unit  à plusieurs  sulfures  métalliques,  et 
notamment  aux  sulfures  d’arsenic  et  d’antimoine.  La  nature 
nous  offre  plusieurs  de  ces  sulfures  à l’état  cristallisé  : tels  sont: 
l’argent  antimoniosulfuré  (3AgS,SbS2);  l’argent  arséniosulfuré 
(3AgS,AsS3). 

Les  principales  mines  d’Europe  sont  celles  de  Freyberg 
en  Saxe,  de  Hongrie,  de  Transylvanie.  En  Amérique,  on  cite 
celles  des  districts  de  Guanaxuato,  de  Catorce,  du  Cerro  del 
Potosi,  etc. 


AZOTATE  d’argent.  AzOS,AgO. 

Équiv.  ==  2123  ou  170. 

Propriétés.  — L’azotate  d’argent  est  le  sel  d’argent  le  plus 
important  et  le  mieux  connu.  Il  cristallise  en  lames  carrées, 
incolores,  transparentes  et  inaltérables  à l’air.  11  est  soluble  dans 
son  poids  d eau  froide  et  dans  la  moitié  de  son  poids  d’eau 
bouillante 1 alcool  en  dissout  le  quart  de  son  poids  à chaud,  et 
le  dixième  seulement  à froid.  La  lumière  ne  paraît  le  décompo- 
ser qu  en  présence  des  matières  organiques  : il  corrode  la  peau 
et  y forme  des  taches  d un  noir  violacé  que  l'iodure  de  potas- 
sium fait  disparaître. 

L’azotate  d’argent  pur  est  sans  action  sur  le  papier  bleu  de 
tournesol;  il  ne  le  rougit  qu’autant  qu’il  contient  de  l’acide 
azotique  libre  ; il  fond  au-dessous  du  rouge  sombre  sans  se 
décomposer,  el.  forme,  par  le  refroidissement,  une  masse  cris- 
talline désignée  sous  le  nom  de  pierre  infernale,  qui  est  sou- 
vent employée  comme  caustique  en  chirurgie  ; la  pierre  infer- 
nale est  blanche  lorsqu  elle  est  pure,  niais  elle  est  souvent  noire 
a i Ce’  >e^  cIueI<ïucfois  même  dans  toute  sa  masse,  ce  qui 
est  du  à la  présence  d une  petite  quantité  d’argent  réduit  par  le 
métal  de  la  hngolicre  ou  par  des  traces  de  matières  organiques. 
Cette  coloration  peut  provenir  aussi  du  bi-oxyde  de  cuivre  ré- 
sultant de  la  décomposition,  par  la  chaleur,  de  l’azotate  de  cui- 
vre que  contient  souvent  l’azotate  d’argent. 

Sous  1 influence  d une  température  rouge,  l’azolate  d’argent 
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se  décompose  d’abord  en  azotite  et  ensuite  en  argent  métalli- 
que. 

L’azotate,  d’argent,  jeté  sur  des  charbons  ardenls,  en  active 
la  combustion  et  les  recouvre  d’un  enduit  métallique.  Un  mé- 
lange de  ce  sel  et  de  soufre  ou  de  phosphore  peut  détoner  par  le 
choc. 

Le  phosphore  réduit  a froid,  et  même  dans  l’obscurité,  la  dis- 
solution d’azotate  d'argent. 

Le  charbon  réduit  également  l’azotate  d’argent,  mais  seule- 
ment à chaud  ou  sous  1 influence  prolongée  de  la  lumière. 

Lorsqu’on  imbibe  un  linge  d’une  dissolution  d’azotate  d’ar- 
gent et  qu’on  le  présente  à un  courant  d’hydrogène,  il  se  fait  un 
dépôt  noir  d’argent  très-divisé  qui  présente  quelquefois  un  re- 
flet métallique. 

On  forme  des  caractères  noirs,  indélébiles,  dont  on  se  sert 
pour  marquer  le  linge,  en  écrivant  avec  une  dissolution  faible 
d’azotate  d’argent  sur  du  linge  recouvert  d’empois  rendu  alca- 
lin par  une  petite  quantité  de  carbonate  de  soude. 

L’azotate  d’argent  se  combine  avec  l’ammoniaque  liquide 
et  produit  des  cristaux  incolores,  qui  ont  pour  composition  : 
AzOs,AgO,2AzII3. 

Préparation.  — L’azotate  d’argent  peut  être  obtenu  en  at- 
taquant l’argent  pur  ou  l’argent  monétaire  par  l’acide  azotique. 

Pour  préparer  ce  sel  avec  l’alliage  monétaire  qui  contient  -jV  de 
cuivre,  on  fait  dissoudre  une  pièce  de  monnaie  dans  l’acide 
azotique;  on  évapore  la  liqueur  à sec  dans  une  capsule  de  por- 
celaine ; on  fond  le  résidu  et  on  le  maintient  pendant  quelque 
temps  à une  température  un  peu  inférieure  au  rouge  sombre. 
L’azotate  de  cuivre  se  décompose  et  laisse  de  l'oxyde  de  cuivre 
insoluble. 

On  reconnaît  que  tout  l’azotate  de  cuivre  a été  décomposé,  et 
qu’on  peut  arrêter  la  calcination,  lorsque  la  masse  fondue,  qui 
d’abord  étailbleue,  devient  incolore  en  seséparantde  l’oxyde  noir 
de  cuivre,  et  que  d’ailleurs  elle  a cessé  de  dégager  des  vapeurs 
rutilantes.  On  doit  aussi  s’assurer  qu’une  petite  quantité  de 
matière  enlevée  de  la  masse  avec  une  baguette  de  verre,  dissoute 
dans  une  petite  quantité  d’eau  et  filtrée,  ne  bleuit  pas  avec 
l’ammoniaque. 

L’azotate  d’argent  étant  ainsi  séparé  de  l’azotate  de  cuivre,  on 
reprend  la  masse  par  l’eau,  qui  laisse  l’oxyde  de  cuivre  et  dis- 
sout l’azotate  d’argent  pur. 

On  peut  aussi  préparer  l’azolate  d’argent  pur  en  ajoutant,  dans 
la  dissolution  bouillante  d’une  pièce  de  monnaie  dans  l’acide 
azotique,  une  certaine  quantité  d’oxyde  d’argent  qui  précipite 
complètement  l’oxyde  de  cuivre  (Gay-Lussac}. 

L’oxyde  d’argent  qui  sert  à cette  purification  n’a  pas  besoin 
d’être  pur  ; aussi  emploie-t-on,  pour  le  préparer,  une  partie  de  la 
même  dissolution  azotique  de  cuivre  et  d’argent  qu'on  traite  par 
un  excès  de  potasse. 


SULFATE  D’ARGENT. 
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(*)  fulminate  d’argent.  (Ag02),Cy202. 

Équiv.  = 37418,02  ou  299,8't  1 . 

Le  fulminate  d’argent  se  présente  sous  la  forme  d’une  poudre 
cristalline  ou  de  petites  aiguilles  blanches,  peu  solubles  dans 
l’eau  froide,  solubles  dans  30  parties  d’eau  bouillante,  sans  ac- 
tion sur  le  papier  bleu  de  tournesol  et  d’une  saveur  métal- 
lique. 

Il  détone  violemment  parle  choc  ou  sous  l'influence  de  la 
chaleur,  de  l’électricité,  de  l’acide  sulfurique,  du  chlore,  etc. 
2 décigrammes  de  ce.  corps,  projetés  sur  des  charbons  ardents, 
produisent  autant  de  bruit  qu’un  coup  de  pistolet. 

Les  acides  chlorhydrique,  iodhydrique  et  sulfhydrique  dé- 
composent le  fulminate  d’argent  sans  produire  de  détonation, 
et  donnent  naissance  à des  acides  particuliers  qui  ont  été  à 
peine  examinés. 

On  prépare  le  fulminate  d’argent  en  dissolvant  une  pièce  de 
25  centimes  ou  2 grammes  25  centigrammes  d’argent  fin  dans 
45  grammes  d’acide  azotique  à 40°.  On  verse  dans  la  liqueur  60 
grammes  d’alcool  à 85°,  et  on  la  porte  à l’ébullition; elle  se  trou- 
ble bientôt,  et  dépose  du  fulminate  d’argent;  on 'éloigne  la 
liqueur  du  feu,  et  l’on  y ajoute  par  fractions  60  autres  grammes 
d’alcool.  Le  fulminate  d’argent  se  dépose  peu  à peu.  On  le  lave 
sur  un  filtre  avec  de  l’eau  distillée,  et  on  le  sèche  au  bain-marie. 
Son  poids  est  à peu  près  égal  à celui  de  l’argent  employé. 

On  doit  prendre  les  plus  grandes  précautions  dans  la  prépara- 
tion de  ce  sel,  et  éviter  l’emploi  des  baguettes  de  verre  ou  des 
corps  durs,  qui  détermineraient  une  détonation.  Lorsque  le  ful- 
minate est  encore  très-humide,  on  le  divise  en  plusieurs  par- 
ties pour  éviter  les  accidents. 

Le  fulminate  d’argent  est  employé  à la  fabrication  de  divers 
jouets  fulminants. 


(*)  SULFATE  d’argent.  AgO,S03. 

Équiv.  = 1950  ou  ]56. 

Le  sulfate  d’argent  cristallise  en  primes  incolores,  brillants, 
qui  ont  pour  forme  primitive  le  prisme  rhomboidal.  L’eau 
bouillante  en  dissout  environ  la  centième  partie  de  son  poids  et 
en  laisse  déposer  la  plus  grande  partie  en  se  refroidissant.  Ce 
sel  est  assez  soluble  dans  l’acide  sulfurique  cencenlré;  l’eau  le 
précipite  de  cette  dissolution. 

Le  sulfate  d argent  est  très-difficilement  réduit  par  la  cha- 
leur; il  ne  se  décompose  qu’à  une  température  rouge.  Calciné 
avec  du  charbon,  il  laisse  un  mélange  d’argent  et  de  sulfure 
d argent. 


22. 
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ALLIAGES  D’ARGENT. 


On  prépare  ordinairement  le  sulfate  d’argent  en  dissolvant 
l’argent  dans  l’acide  sulfurique  concentré  et  bouillant;  cette 
dissolution  laisse  déposer,  en  se  refroidissant,  de  petites  aiguilles 
de  sulfate  d’argent;  l’eau  mère,  abandonnée  à elle- même  pen- 
dant longtemps,  donne  des  cristaux  octaédriques. 

Comme  le  sulfate  d’argent  est  très-peu  soluble  dans  l’eau 
froide,  on  peut  aussi  l’obtenir  en  décomposant  une  dissolution 
concentrée  d’azotate  d’argent  par  le  sulfate  de  soude;  il  se  forme 
un  précipité  blanc  qu’on  lave  à l’eau  froide. 

Le  sulfate  d’argent  se  dissout  à chaud  dans  l’ammoniaque;  la 
dissolution  laisse  déposer,  en  se  refroidissant,  des  cristaux  in- 
colores de  sulfate  d’argent  bi-ammoniacal  : SÜ3,AgO,2AzH3. 


ALLIAGES  D’ARGENT. 


L’argent  s’allie  à un  grand  nombre  de  métaux  ; mais  les  seuls 
alliages  vraiment  importants  sont  ceux  que  l’argent  forme  avec 
le  cuivre  et  avec  certains  métaux  inoxydables,  comme  l’or  et  le 
platine. 

ALLIAGES  d’argent  ET  DE  CUIVRE. 


Le  cuivre  s’allie  à l’argent  par  voie  de  fusion,  en  toute  pro- 
portion. Ces  alliages  sont  moins  ductiles,  plus  durs  et  plus  élas- 
tiques que  l’argent.  Ils  sont  en  général  blancs,  et  ne  prennent 
une  teinte  rouge  que  lorsque  la  proportion  de  cuivre  est  très- 
considérable.  Nous  rappellerons  la  composition  des  principaux 
alliages. 


Argent. 

Cuivre. 

100 

50 

Vaisselle  et  argenterie 

950 

50 

SOO 

200 

Tolérance. 

9 

ÎOUO 

5 

1000 

S 

1000 

5 

1000 


Comme  la  couleur  des  alliages  de  cuivre  et  d argent  n est 
jamais  aussi  belle  que  celle  de  1 argent  pur,  on  leur  fait  presque 
toujours  subir  le  blanchiment.  Cette  operation  consiste  a çliaul- 
fer'les  alliages  au  rouge  sombre  et  au  contact  de  1 air  ann 
d’oxyder  le  cuivre,  et  à les  plonger  immédiatement,  dans  de 
l’eau  acidulée 


dire,  à l’état  de  pureté.  Les  objets  d’argent  ainsi  blan  c 
surrace  mate  qu’on  rend  brillante  par  le  frottement. 

Le  cuivre  et  l’argent  se  dilatent  en  se  combinant.  Lne  puce 
de  monnaie  anglaise  au  titre  de  92.:i  millièmes  avait  une  densité 
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alliages  d’argent. 

égale  à 10,200;  en  ne  supposant  ni  conlraction  ni  dilatation 
dans  l’alliage  d’argent  et  de  cuivre,  la  densité  aurait  dû  être 
10,351  (Thomson). 

Les  alliages  de  cuivre  et  d’argent  a bas  titre,  abandonnés  après 
leur  fusion  à un  refroidissement  lent,  éprouvent  une  liquation 
qui  amène  des  variations  de  titre  s’élevant  quelquefois  jusqu’à 
100  millièmes.  Ces  variations  atteignent  leur  maximum  dans 
un  alliage  formé  de  parties  égales  de  cuivre  et  d’argent,  et 
diminuent  à mesure  que  la  proportion  d’argent  augmente  ; les 
différences,  encore  très-sensibles  dans  les  alliages  monétaires, 
sont  moins  apparentes  lorsque  le  titre  est  égal  à 950  millièmes, 
comme  dans  les  médailles  : elles  deviennent  très-rares  et  pres- 
que insensibles  dans  les  lingots  provenant  des  ateliers  d’affi- 
nage. 

Les  alliages  de  cuivre  et  d’argent  s’altèrent  assez  rapidement 
à l’air  humide,  surtout  au  contact  des  matières  organiques, 
quand  la  proportion  de  cuivre  dépasse  100  millièmes.  Lorsqu’on 
les  soumet  au  grillage,  le  cuivre  s’oxyde  et  entraîne  une  quan- 
tité notable  d’argent.  L’oxydation  se  ralentit  à mesure  que  l’ar- 
gent devient  prédominant  ; il  est  toujours  très-difficile  d’enlever 
à l’argent  par  le  grillage  tout  le  cuivre  qu’il  contient. 

Les  monnaies  qui  ont  été  conservées,  et  celles  qu’on  frappe 
actuellement  en  France,  sont  au  titre  de  900/1000,  avec  une 
tolérance  de  3/1000  au-dessus  et  de  3/1 000  au-dessous  de  ce  titre 
légal  moyen  (t). 

Les  médailles  contiennent  plus  d’argent;  elles  sont  au  titre  de 
950/1000  avec  les  mêmes  tolérances  que  pour  les  monnaies. 

Les  titres  des  ouvrages  d’orfèvrerie  sont  au  nombre  de  deux  ; 
le  plus  employé  pour  la  vaisselle  et  l’argenterie  est  celui  de 
950/1000.  La  tolérance  est  de  5/1000;  ainsi  un  couvert  qui  con- 
tient 945/1000  d’argent  pur  est  encore  dans  les  limites  de  la  loi. 

On  n’a  pas  fixé  les  limites  pour  les  titres  supérieurs  au  titre 
de  950/1000;  le  fabricant  se  trouve  d’ailleurs  intéressé  à ne  pas 
le  dépasser. 

Le  second  titre  de  l’argenterie  est  de  800/1000.  La  tolérance 
au-dessous  de  ce  titre  est  de  5/ 1000. 

Pour  souder  l’argent,  on  emploie  des  alliages  à des  titres  infé- 
rieurs, et  l’on  y fait  souvent  entrer  une  petite  quantité  de  zinc. 
L alliage  le  plus  employé  pour  souder  l’argent  à 950/1000  est 
formé  de  609,67  d'argent,  233,33  de  cuivre,  et  100,00  de  zinc. 


PLAQUll. 


On  donne  le  nom  de  plaqué  à des  feuilles  de  cuivre  qui  sont 
recouvertes  de  feuilles  d’argent. 

(I)  Depuis  1864,  le  Gouvernement  faisait  refondre  les  pièces  de  50  et  de  20  cen- 
îmes,  qui  étaient  remplacées  par  d’autres  pièces  de  meme  valeur  nominale  et  de 
meme  poids,  mais  au  titre  de  825  millièmes.  Depuis  1 867.  le  gouvernement  a étendu 
cette  mesure  aux  pièces  de  1 franc  et  de  2 francs  portant  l’effigie  des  anciens  sou- 
verains. Ces  pièces  seront  remplacées  par  d’autres  à un  titre  moins  élevé. 
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AMALGAME  D’ARGENT. 


Lorsqu’on  se  propose  de  plaquer  une  feuille  de  cuivre,  on  la 
gratte  fortement  à la  surface,  afin  d’enlever  tous  les  défauts  et 
de  la  rendre  parfaitement  unie;  on  la  passe  ensuite  au  laminoir 
de  manière  à lui  donner  à peu  près  le  double  de  son  étendue 
primitive,  et  on  la  gratte  de  nouveau;  elle  est  prête  alors  à re- 
cevoir l’argent. 

Les  deux  plaques  étant  ainsi  préparées,  on  passe  sur  la  surface 
delà  plaque  de  cuivre  une  dissolution  concentréed’azotate  d’ar- 
gent; il  se  forme  sur  le  cuivre  un  dépôt  d’argent  métallique 
trôs-di visé  ; on  dit  alors  que  la  plaque  est  amorcée.  On  applique 
la  surface  amorcée  sur  la  plaque  d’argent  ; on  redresse  l’excédant 
de  l’argentsur  l’épaisseur  du  cuivre;  on  chauffe  les  deux  plaques 
au  rouge-brun,  et  on  les  passe  au  laminoir  de  manière  à réduire 
leur  épaisseur  à I millième  environ.  Les  deux  plaques  sont  alors 
soudées  entre  elles  de  manière  à ne  plus  pouvoir  être  séparées. 


AMALGAME  D’ARGENT. 

Le  mercure  et  l’argent  s’unissent  en  toutes  proportions,  même 
à froid. 

Lorsque  l’amalgame  d’argent  est  liquide  et  qu’on  le  passe  à 
travers  une  peau  de  chamois,  la  peau  relient  un  amalgame  so- 
lide très-riche  en  argent,  tandis  que  le  liquide  qui  a traversé  la 
peau  ressemble  au  mercure  par  sa  fluidité  et  son  aspect,  et  ne 
retient  qu’une  très-pelile  quantité  d’argent. 

On  obtient  un  amalgame  cristallisé,  connu  sous  le  nom  d'arbre 
de  Diane , en  mêlant  3 parties  d’une  dissolution  saturée  d’argent 
dans  l’acide  azotique,  avec  2 parties  d’une  dissolution  également 
saturée  de  mercure  dans  l’acide  azotique,  et  en  introduisant  dans 
cette  dissolution  7 parties  de  mercure  alliées  à 1 partie  d’argent. 
Au  bout  de  vingt-quatre  à quarante-huit  heures,  il  s’est  formé 
une  multitude  de  cristaux  brillants,  qui  s’étendent  en  ramifi- 
cations jusqu’à  la  surface  du  liquide. 

Un  amalgame  d’argent  cristallisé  a donné  à l’analyse  G5  parties 
de  mercure  et  33  parties  d’argent  ^Berzelius). 

Une  tige  d’argent  qu’on  laisse  plongée  dans  du  mercure  se 
recouvre,  à la  longue,  d'un  amalgame  cristallisé  (M.  Daniel). 

Les  amalgames  d’argent  sont  décomposés  par  la  chaleur  ; le 
mercure  seul  se  volalilise  ; mais  lorsque  l’amalgame  n'a  pas  été 
chauffé  pendant  longtemps  à une  température  d’un  rouge  vif, 
l’argent  peut  retenir  quelques  millièmes  de  son  poids  de  mer- 
cure. . . , 

On  trouve  souvent  du  mercure  dans  l’argent  qui  provient  de 
l'exploitation  des  minerais  d'argent  par  amalgamation. 

L'amalgame  d’argent  peut  être  employé  pour  argenter  le  cuivre 
rouge,  le  bronze  et  le  laiton.  Il  suffit  de  l’appliquer  sur  les  pièces 
convenablement  décapées,  de  chauffer  pour  volatiliser  le  mer- 
cure et  de  brunir.  L’amalgame  des  argenleurs  est,  en  géné- 
ral, formé  de  83  parties  de  mercure  et  de  13  parties  d'argent. 
11  parait  certain,  cependant,  que  l’argenture  se  fait  mal  avec 
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l’amalgame  d’argent;  aussi,  avant  la  découverte  de  l’argenture 
galvanique,  on  argentait  presque  toujours  à la  feuille  et  à la 
sausse. 

ARGENTURE  DES  GLACES. 

Un  grand  nombre  de  matières  organiques  décomposent  les 
sels  d’argent,  et  en  séparent  ce  métal  sous  forme  de  couches 
brillantes  qui  adhèrent  fortement  au  verre.  M.  Liebig  a depuis 
longtemps  constaté  cette  propriété  dans  l’aldéhyde. 

M.  Drayton,  chimiste  anglais,  a le  premier  essayé  de  déposer 
sur  les  glaces  une  couche  d’argent  métallique  qui  peut,  remplacer 
l’amalgame  d’étain  dont  on  se  sert  dans  l’étamage  des  glaces. 

On  a établi  à Paris  une  usine  qui  a livré  au  commerce  des 
glaces  argentées  de  la  plus  grande  beauté. 

M.  Léon  Foucault  a remplacé  avec  succès  les  miroirs  méfalli- 
ques  des  télescopes  par  des  miroirs  de  verre  argentés  et  polis. 

M.  A.  Martin  a indiqué  un  procédé  pour  argenter  ces  mi- 
roirs de  télescopes.  On  prépare  : 

1°  Une  solution  de  nitrate  d'argent  contenant  10  grammes  de 
ce  sel  pour  100  grammes  d’eau  distillée; 

2°  Une  solution  d’ammoniaque,  faite  de  t volume  d’ammo- 
niaque à 24°,  et  de  4 volumes  d’eau  distillée; 

3°  Une  solution  de  4 grammes  de  soude  caustique  dans  100 
grammes  d'eau  ; 

3°  Une  solution  de  sucre  interverti  préparée  en  faisant  bouillir 
10  grammes  de  sucre  avec  100cc  d’eau  et  0sr,5  d’acide  azotique. 
On  y ajoute,  après  refroidissement,  20cc  d’alcool  (pour  empêcher 
la  fermentation),  et  on  complète  200cc  avec  de  l’eau.  Pour  ar- 
genter, on  mêle  t2cc  de  la  solution  d’argent  et  8CC  de  la  liqueur 
ammoniacale,  puis  on  ajoute  à ce  liquide  20cc  de  la  solution  de 
soude  et  60cc  d’eau  distillée. 

On  additionne  cette  liqueur  de  son  dixième  de  la  solution  de 
sucre  interverti  et  on  plonge  dans  ce  mélange  la  surface  à 
argenter,  préalablement  nettoyée  à l’aide  d’un  tampon  mouillé 
d’une  certaine  quantité  de  solution  de  soude  additionnée  d’al- 
cool. 

DAGUERRÉOTYPE.  — PnOTOGRAPlIIE. 


L’art  delà  photographie  repose  sur  la  propriété  que  présentent 
les  sels  daigent  de  noircir  sous  1 influence  de  la  lumière.  On 
recouvre  une  plaque  d argent  poli  ou  de  plaqué  d’argent,  d’une 
couche  mince  d iodure  d argent,  en  l’exposant  aux  vapeurs 
i ode,  J , placIue  ainsi  préparée  est  placée  au  foyer  d’une 
chambre  obscure  ; 1 iodure  d’argent  est  décomposé  dans  les  par- 
ties claires  de  1 image;  son  alteration  est  faible  dans  les  demi- 
temtes  et  nulle  dans  les  parties  noires.  Pour  rendre  l’image 
Risible,  on  1 expose  à l’influence  des  vapeurs  de  mercure;  il  se 
lorme  un  amalgame  d’argent  qui  constitue  les  parties  claires  de 
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l’image.  On  lave  ensuite  la  plaque  avec  une  dissolution  faible 
d’hyposulfite  de  soude,  afin  d’enlever  l’iodure  d’argent  non  al- 
téré, qui  noircirait  à la  lumière. 

On  a perfectionné  cette  méthode,  qui  est  due  à Daguerre,  par 
l’emploi  de  certaines  substances  dites  accélératrices,  de  la  vapeur 
de  brôme,  par  exemple,  qui  rendent  la  couche  d’iodure  d’argent 
plus  sensible,  et  permettent  de  prendre  les  images  dans  un 
temps  très-court.  De  plus,  on  a trouvé  différents  procédés  pour 
rendre  les  épreuves  plus  nettes  et  moins  altérables. 

On  obtient  des  images  photographiques  d’une  grande  perfec- 
tion en  se  servant  de  juipiers  sensibles  ou  photogéniques  préparés 
avec  différents  composés  d’argent.  Le  papier  noircit  dans  les  par- 
ties lumineuses  de  l’image  et  reste  blanc  dans  les  parties  ob- 
scures ; on  expose  à la  lumière  cette  épreuve  négative  en  plaçant 
par  derrière  un  autre  papier  sensible  qui  noircit  dans  les  par- 
ties qui  correspondent  aux  blancs  de  la  première  et  forme  ainsi 
l’épreuve  positive.  Cette  épreuve  est  ensuite  lavée  à l’hyposulfite. 
de  soude. 

Les  images  photographiques  négatives  sont  le  plus  souvent 
produites  sur  une  mince  couche  de  collodion  étalée  sur  une 
glace  bien  plane  et  contenant  des  composés  d’argent  très-sensi- 
bles à la  lumière. 

Les  collodions  photographiques  présentent  des  compositions 
très-diverses;  les  proportions  d’alcool,  d’éther,  de  fulmi-coton, 
varient  dans  de  larges  limites.  Une  fois  le  collodion  préparé,  on 
y ajoute,  des  iodures,  bromures  de  différentes  bases,  principale- 
ment ceux  de  potassium  et  de  cadmium.  Puis  sur  une  plaque  de 
verre  bien  propre,  on  verse  une  quantité  de  collodion  ioduré  un 
peu  plus  que  suffisante  pour  recouvrir  la  glace  entière;  on  en 
fait  écouler  l’excès  par  un  coin,  puis  on  l’immerge  dans  un  bain 
d’azotate  d’argent  à 8 pour  100.  La  couche  devient  alors  opaline 
et  jaunâtre  par  suite  de  la  formation  de  sels  d’argent  insolu- 
bles; on  l’expose  tout  humide  et  recouverte  de  l’excès  d’azotate 
d’argent,  puis  on  la  développe  soit  par  l’acide  pyrogallique,  soit 
par  le  protosulfate  de  fer  en  dissolution.  Le  fixage  a lieu  ensuite 
au  moyen  de  l’hyposulfite  de  soude.  Les  plaques  sont  ensuite 
lavées  avec  soin,  vernissées  et  conservées  dans  cet  état. 

11  existe  d’autres  procédés,  pour  obtenir  des  épreuves  photo- 
graphiques ; leur  description  ne  peut  trouver  place  ici,  à cause 
du  cadre  restreint  de  cet  ouvrage  (I). 

ESSAIS  d’aIIGENT  PAR  LA  COUPELLATION. 

La  alliages  d’argent  et  de  cuivre  peuvent  être  analysés  par  la 
voie  sèche  ou  par  la  voie  humide. 

I.a  détermination  de  l’argent  par  la  voie  sèche  porte  le  nom 
de  coupellation,  parce  que  l’expérience  se  fait  dans  une  espèce 
de  petite  coupe  ou  coupelle. 

(I)  Nous  renvoyons  le  lecteur  aux  traitas  spéciaux,  pour  de  plus  amples  rensei- 
gnements. 
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Cette  opération  est  fondée  sur  la  propriété  que  présente  l’ar- 
gent, d’être  inoxydable  et  à peu  près  fixé  à une  température 
rouge,  tandis  que  le  cuivre  s'oxyde,  surtout  en  présence  du 
plomb,  et  passe  dans  la  coupelle  sur  laquelle  l’argent,  au  con- 
traire, s’arrête  comme  sur  un  filtre. 

Lee  coupelles  sont  faites  avec  des  os  calcinés  au  contact  de 
l'air  et  réduits  en  poudre  fine.  Cette  cendre  est  mêlée  avec  de 
l’eau;  on  en  forme  une  pâte  molle,  qu’on  comprime  dans  un 
moule,  et  qu'on  fait  ensuite  sécher.  Les  coupelles  sont  blan- 
ches, légères,  poreuses  et  très  friables;  elles  peuvent  absorber 
facilement  leur  propre  poids  de  litharge. 

Pour  déterminer  l’oxydation  du  cuivre  et  obtenir  un  bouton 
d’argent  pur,  il  est  nécessaire  d’ajouter  du  plomb  à l’alliage.  La 
proportion  de  ce  métal  doit  augmenter  avec  celle  du  cuivre  qui 
existe  dans  l’alliage.  Avant  de  procéder  à une  analyse  définitive, 
on  doit  donc  déterminer  d’une  manière  approximative  le  titre  de 
l’alliage.  Ce  titre  est,  en  général,  connu  d’avance,  à quelques 
millièmes  près,  car  on  sait  si  la  matière  à analyser  est  une  mon- 
naie, une  médaille,  un  bijou,  etc.;  mais,  dans  tous  les  cas,  on 
peut  déterminer  provisoirement  ce  titre  par  un  procédé  rapide: 
on  passe  à la  coupelle  0gr,  100  d’alliage  avec  un  gramme  de  plomb, 
et  au  bout  de  quelques  minutes  on  obtient  un  bouton  dont  le 
poids  donne,  à 1 ou  2 centièmes,  le  titre  cherché.  On  détermine, 
d’après  cet  essai  préliminaire,  la  quantité  de  plomb  qu’il  faut 
ajouter  à l'alliage  pour  le  coupeller  dans  les  meilleures  condi- 
tions possibles. 


1 gramme  d alliage  ; le 


L’essai  se  fait  ordinairement  sur 
nombre  de  milligrammes  qui  exprime 
le  poids  du  boulon  de  retour  indique 
donc  le  titre  de  l’alliage  en  millièmes. 

Un  bouton  du  poids  de  0gr,900  repré- 
sente un  alliage  de  900/1000. 

Supposons  qu’on  ait  à faire  l’ana- 
lyse d’un  alliage  au  titre  approximatif 
de  900  millièmes,  d’une  monnaie,  par 
exemple.  On  pèse  7 grammes  de 
plomb,  on  porte  ce  métal  dans  une  des 
coupelles  qui  sont  rangées  dans  un  mou- 
fle a {fij.  129),  et  que  l’on  a chauffées  à 
une  température  d’un  rouge  vif. 

Lorsque  le  plomb  est  fondu  et  décou- 
vert, c’est-à-dire  lorsqu’il  est  devenu 
brillant,  on  introduit  dans  la  coupelle, 
avec  une  pincette  légère  et  élastique, 

1 gramme  d’alliage  envoloppé  dans  un 
morceau  de  papier  ou  dans  une  feuille 
de  plomb;  il  entre  bientôt  en  fusion,  et  la  petite  masse  liquide, 
ont  la  surface  est  d abord  à peu  près  plane,  devient  peu  à peu 
onvexe  ; elle  se  recouvre  de  gouttelettes,  d’app  irence  oléa- 
SS(7  d oxyde  de  plomb  fondu;  ces  gouttelettes  sont  rapide- 
n absorbées  par  la  coupelle  et  remplacées  aussitôt  par 
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d’autres.  Des  fumées  s’élèvent  de  la  surface  des  liquides,  ser- 
pentent dans  l’intérieur  du  moufle,  et  sortent  bientôt  pour  se 
répandre  en  dehors. 

Cette  fumée  est  produite  par  la  vapeur  de  plomb  qui  brûle 
au  contact  de  l’air.  A mesure  que  Y œuvre  s’arrondit,  les  points 
brillants  sont  agités  d'un  mouvement  plus  rapide.  Lorsqu’on 
juge  que  le  volume  de  l’alliage  a été  réduit  à peu  près  aux  2/3, 
on  rapproche  la  coupelle  du  bord  du  moufle;  les  points  bril- 
lants disparaissent  bientôt,  et  sont  remplacés  par  des  bandes 
irisées,  dues  à la  présence  d’une  couche  très-mince  d'oxyde  de 
plomb. 

On  rapproche  la  coupelle  du  bord  du  moufle,  parce  qu’à  ce 
moment  une  haute  température  serait  nuisible.  Le  bouton  se 
fixe  et  devient  terne  : il  se  voile  ; puis  il  jette  tout  à coup  une 
vive  lumière,  on  dit  alors  qu’il  a produit  P éclair;  il  redevient 
aussitôt  terne  et  se  solidifie. 

Si  le  refroidissement  avait  lieu  trop  rapidement,  l’essai 
rocherait,  et  il  se  produirait  au-dessous  du  bouton  une  sorte  de 
végétation. 

Il  ne  reste  plus  qu’à  enlever  le  bouton,  à le  brosser  et  à le 
peser. 

On  juge  que  l’essai  est  bon  quand  le  bouton  est  peu  adhérent 
au  bassin  de  la  coupelle,  que  sa  surface  extérieure  est  nette, 
grenue,  d’un  blanc  mat,  et  que  sa  partie  supérieure  est  bril- 
lante, bien  bombée,  sans  aucune  dépression  ni  saillie. 

Le  bouton  a été  trop  chauffé,  quand  il  présente  une  dépres- 
sion ou  une  végétation  ; il  a été  trop  peu  chauffé,  quand  il 
adhère  fortement  à la  coupelle,  que  sa  surface  est  terne  et  son 
pourtour  tranchant  et  à vive  arête.  Toutefois  l’adhérence  du 
bouton  et  son  aplatissement  peuvent  aussi  indiquer  un  défaut 
de  plomb. 

11  faut  de  grandes  précautions  et  beaucoup  d’habitude  pour 
apprécier  le  titre  d’un  alliage  d’argent  par  la  coupellation. 
L’exactitude  de  l’opération  est  subordonnée  à la  température 
du  fourneau.  Une  température  trop  élevée  détermine  une  perte 
considérable  d'argent  par  volatilisation  et  par  imbibilion  dans 
la  coupelle.  Si  la  température  est  trop  basse,  il  reste  du  plomb 
et  du  cuivre  dans  l’argent. 

On  peut,  jusqu’à  un  certain  point,  éviter  les  effets  de  ces 
deux  causes  d’erreur  permanentes,  en  se  servant  de  tables  de 
compensation,  et  arriver  à une  exactitude  de  2 ou  3 millièmes. 
Mais  la  coupellation  est  actuellement  remplacée,  dans  tous  les 
hôtels  des  monnaies,  par  un  autre  procédé  beaucoup  plus  sim- 
ple et  plus  exact,  que  l’on  doit  à Gay-Lussac,  et  qui  est  connu 
sous  le  nom  de  voie  humide  de  l’argent. 


ESSAIS  d’argent  PAR  I.A  VOIE  IIUXIIDE. 

Ces  essais  sont  fondés  sur  la  propriété  que  possèdent  les  chlo- 
rures solubles  de  précipiter  complètement  l’argent  de  sa  disso- 
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lution  azotique,  sans  agir  sur  les  métaux  avec  lesquels  le  cuivre 
peut  se  trouver  allié,  en  exceptant  toutefois  le  mercure.  L’équa- 
tion Az05,Ag0  + MCI  = Az05,M0  -f-  AgCl  rend  compte  de  cette 
précipitation  : M peut  être  du  sodium,  du  potassium,  du  cal- 
cium, du  magnésium,  etc.,  ou  un  mélange  de  ces  métaux. 

Le  chlorure  d’argent  jouit  de  la  propriété  de  se  rassembler 
en  grumeaux  lorsqu’on  agite  la  liqueur  où  il  s’est  formé,  et  de 
se  déposer  rapidement  en  laissant  le  liquide  parfaitement  clair 
et  transparent  : on  peut  reconnaître  alors  s’il  reste  de  l’argent 
dans  la  liqueur  ou  si  le  chlorure  se  trouve  en  excès  : dans  le 
premier  cas,  la  dissolution  se  trouble  par  l’addition  d’une 
goutte  de  chlorure  ; dans  le  second  cas,  elle  précipite  par  l’azo- 
tate d’argent. 

Avant  de  procéder  à l’analyse  d’un  alliage  d’argent,  il  faut 
préparer  : t°  de  l’argent  à c’est-à-dire  de  l’argent  pur; 
2°  trois  dissolutions  titrées. 


Préparation  de  l’argent  pur. 

On  dissout  dans  l’acide  azotique  du  commerce  de  l’argent 
monétaire  ou  de  l’argent  de  coupelle  ; s'il  laisse  un  résidu  qui 
peut  être  de  l’or,  du  sulfure  ou  du  chlorure  d’argent,  on  le  sé- 
pare par  un  excès  de  sel  marin.  Le  chlorure  d’argent  bien  lavé 
est  réduit,  à une  température  d’un  rouge  vif,  dans  un  creuset 
de  Hesse  ou  de  Beaufay,  par  un  mélange  de  70,4  parties  de  craie 
et  de  4,2  parties  de  charbon  pour  1 00  parties  de  chlorure  sup- 
posé sec  ; il  se  forme  de  l’oxychlorure  de  calcium,  de  l’oxyde  de 
carbone,  de  l’acide  carbonique  et  de  l’argent  métallique  : 

AgCl  + 2;C02,Ca0)  + C = ClCa,CaO  + CO  + 2C02  -R  A g. 

L’argent  réduit  occupe  le  fond  du  creuset  ; on  le  détache  de 
1 oxychlorure  de  calcium,  on  le  lave,  on  le  redissout  dans  l’acide 
azotique  pur,  on  le  précipite  une  seconde  fois  par  le  sel  marin, 
et  on  décomposé  de  nouveau  le  chlorure  d’argent  par  la  craie 
et  le  charbon.  L’argent  est  alors  parfaitement  pur.  On  le  réduit 
en  lames  ou  en  grenailles  pour  le  dissoudre  avec  plus  de  faci- 
lite dans  1 acide  azotique. 


Préparation  de  la  dissolution  normale  de  sel  marin. 

On  donne  le  nom  de  dissolution  normale  de  sel  marin  à une 
^solution  de  sel  marin  dont  1 décilitre,  à la  température  de 
°f?  P, . clPi  e exactement  t gramme  d’argent  pur.  Pour  obtenir 
ette  liqueur  normale,  il  faudra  dissoudre  5gr,  414  de  chlorure 
i>,™°  iUnVPul^irïans  Peau  distillée,  de  manière  à ce  que  le  vo- 
• du  liquide  occupât  t litre  à la  température  de  -h  1 5°  ; 

«ni  ™ .est  ,P^US  simple  de  préparer  la  liqueur  normale  avec  le 
sel  marin  du  commerce. 

il. 
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On  dissout  200  ou  300  grammes  de  sel  marin  ordinaire  dans 
2 litres  environ  d’eau  commune,  et  on  filtre  la  dissolution  : on 
en  évapore  quelques  grammes  pour  apprécier  la  quantité  de  sel 
qu’elle  contient  : on  étend  cette  liqueur  de  la  quantité  d’eau 
qu’indiquerait  le  calcul  en  supposant  que  le  sel  fût  pur  ; on  pré- 
cipite 1 gramme  d’argent  pur  dissous  dans  l’acide  azotique,  par 
1 décilitre  de  la  liqueur  salée  ; comme  cette  dissolution  est  trop 
faible,  puisque  le  sel  marin  n’est  pas  pur,  on  achève  la  préci- 
pitation avec  un  certain  nombre  de  centimètres  cubes  de  li- 
queur salée  décime,  dont  la  composition  est  connue.  On  note  le 
volume  de  celte  dissolution  qui  a été  employé  pour  terminer  la 
précipitation  de  l'argent,  et  l’on  calcule  combien  on  doit  ajouter 
de  liqueur  salée  à la  première  dissolution,  pour  la  transformer 
en  liqueur  normale.  Un  second  essai,  avec  un  nouveau  gramme 
d’argent,  donne  une  approximation  déjà  très-grande,  et  un 
troisième  permet  d’amener  la  dissolution  salée  au  titre  normal. 

D’ailleurs,  il  n’est  pas  nécessaire  qu’un  décilitre  de  cette  dis- 
solution précipite  exactement  un  gramme  d’argent  pur  ; il  suffit 
qu’elle  se  rapproche  beaucoup  de  cet  état,  et  que  l’on  con- 
naisse rigoureusement  la  quantité  d’argent  quelle  peut  préci- 
piter. 


Préparation  de  la  liqueur  décime  salée. 

On  verse  1 décilitre  de  liqueur  normale  dans  un  vase  de  la 
capacité  de  1 litre  qu’on  achève  de  remplir  avec  de  l’eau  dis- 
tillée. 

Il  est  évident  qu’un  litre  de  liqueur  décime  peut  précipiter 
\ gramme  d’argent,  et  que  la  millième  partie  ou  1 centimètre 
cube  de  la  mémo  liqueur  précipite  exactement  la  millième 
partie  de  1 gramme  ou  1 milligramme  de  ce  métal. 


Préparation  de  ta  liqueur  décime  d'argent. 

On  dissout  1 gramme  d’argent  à dans  5 ou  0 grammes  d’a- 
cide azotique  pur,  et  on  étend  la  dissolution  d’eau  distillée,  de 
manière  à obtenir  exactement  I litre  de  liqueur. 

La  liqueur  décime  d’argent  et  la  liqueur  décime  salée  sont 
préparées  de  telle  manière,  que,  lorsqu'on  les  mêle  à volumes 
égaux,  il  ne  reste  plus,  dans  la  liqueur,  d’azotate  d'argent  ni  de 
sel  marin,  mais  seulement  de  l’azotate  de  soude  et  du  chlorure 
d’argent,  comme  l'indique  l’équation  suivante  : 

AzO»,  AgO  + CINa  = AzOB,NaO  + ClAg. 


Essai  d’un  alliage  de  cuivre  et  d'argent. 

La  pipette  d'un  décilitre  (100  centimètres  cubes)  qui  sert  dans 
les  laboratoires  où  l’on  analyse  journellement  des  alliages  d’ar- 
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gent  est  fixée  dans  une  position  verticale,  et  communique  avec 
un  réservoir  de  cuivre  étamé  rempli  de  la  dissolution  normale. 
Le  liquide  qui  en  tombe  d’un  jet  continu  représenle  100  centi- 
mètres cubes.  Pour  les  essais  qui  ne  se  reproduisent  pas  sou- 
vent, la  mesure  peut  se  faire  en  aspirant  avec  la  bouche  la 
liqueur  salée,  dont  on  remplit  la  pipette;  on  la  ferme  avec  le 
doigt  ;on  rend  lentement  l’air  jusqu’à  ce  que  la  surface  du  li- 
quide se  confonde  avec  un  trait  tracé  sur  la  pipette,  et  l’on 
reçoit  dans  le  flacon  où  l’alliage  a été  dissous  toute  la  liqueur 
qui  tombe  d'un  jet  continu. 

Comme  on  se  sert  toujours  de  la  même  pipette,  et  que,  sauf 
une  légère  correction,  nécessitée  par  les  variations  de  tempé- 
rature, elle  contient  une  quantité  de  sel  propre  à précipiter 
\ gramme  d’argent,  Ja  première  condition  à remplir  dans  les 
essais  par  la  voie  humide  est  d’opérer  sur  une  quantité  d’alliage 
contenant  approximativement  t gramme  d’argent.  Lorsqu’on 
ne  connaît  pas  ce,  titre  d’une  manière  suffisamment  approchée, 
on  le  détermine  soit  par  la  coupellation,  soit  en  procédant  par 
voie  de  tâtonnement  avec  des  liqueurs  salées  normales  ou  dé- 
cimes, mesurées,  par  exemple,  dans  les  pipettes  de  l ou  de 
2 centilitres. 

Le  titre  étant  approximé,  on  procède  de  la  manière  suivante 
à l’analyse  de  l’alliage.  Nous  supposerons  que  l’on  ait  à appré- 
cier le  titre  exact  d’une  pièce  de  monnaie:  on  en  prend  une 
quantité  représentant  à peu  près  t gramme;  si  l’on  admet  que 
la  pièce  est  à la  limite  légale  inférieure,  c’est-à-dire  à on 
trouve,  à l’aide  de  la  proportion  suivante,  la  quantité  x qu’il 
faut  prendre  de  cet  alliage  pour  opérer  t gramme  d’argent  : 


On  j)ôse_ donc  tgr,1  lo  de  cet  alliage,  on  l’introduit  dans  un 
flacon  à l’émeri,  de  2 décilitres  environ  ; on  le  dissout  au  bain- 
marie  dans  5 ou  6 centimètres  cubes  d’acide  azotique  pur  à 
32°  B.  ; on  chasse  avec  un  soufflet  terminé  par  un  tube  de  verre 
les  vapeurs  nitreuses  dont  l’atmosphère  du  flacon  est  remplie, 
et  l’on  introduit  dans  le  flacon,  au  moyen  de  la  pipette,  100  cen- 
timètres cubes  de  liqueur  normale. 

On  agite  vivement  le  flacon  pendant  deux  ou  trois  minutes, 
avec  la  main  ou  au  moyen  d’un  agitateur  mécanique,  qui  per- 
met de  remuer  plusieurs  flacons  à la  fois  : la  liqueur  devient 
alois  claire,  et  le  précipité  de  chlorure  d’argent  tombe  rapide- 
ment au  fond  du  flacon. 

On  prend  une  petite  pipette  sur  laquelle  sont  marqués  deux 
traits  correspondant  à 1 et  à 2 centimètres  cubes,  et  qui  est  gra- 
duée comme  celle  d’un  décilitre,  de  telle  sorte  qu'il  ne  faut 
compter  que  le  liquide  qui  tombe  d’un  jet  continu.  La  goutte 
que  la  capillarité  relient  à l’extrémité  effilée  de  la  pipette  n’est 
pas  comprise  dans  la  graduation,  ainsi  que  la  quantité  de  li- 
quide qui  mouille  la  paroi  du  verre.  Ce  mode  de  graduation 
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permet  de  multiplier  les  mesures  des  liqueurs  titrées,  sans  qu’il 
soit  utile  de  laver  et  de  sécher  les  pipettes  après  chaque  opé- 
ration. 

La  liqueur  étant  éclaircie  par  l’agitation,  on  mesure  1 centi- 
mètre cube  de  liqueur  salée  décime  dans  la  petite  pipette,  et  on 
la  laisse  tomber  dans  le  flacon  où  l’on  a déjà  introduit  t décilitre 
de  liqueur  normale  salée.  S’il  reste  encore  de  l’argent  à préci- 
piter, on  le  reconnaît  au  nuage  blanc  qui  se  forme  dans  la 
liqueur  ; on  agite  de  nouveau , et  l’on  verse  dans  la  li- 
queur éclaircie  un  second  centimètre  cube  de  dissolution  dé- 
cime. 

Supposons  qu’après  avoir  ajouté  3 centimètres  cubes  de  li- 
queur décime  et  avoir  observé  trois  fois  un  nuage  blanc,  l’addi- 
tion d’un  quatrième  centimètre  cube  ne  produise  plus  de  pré- 
cipité, il  est  évident  que  ce  quatrième  centimètre  cube,  n’ayant 
déterminé  aucun  trouble,  ne  doit  pas  être  compté  ; le  troisième 
a formé  un  précipité  ; mais  a-t-il  été  employé  entièrement  ou 
seulement  en  partie?  quelle  est  la  fraction  qui  a servi  ? Cette 
question  ne  pouvant  être  décidée,  on  admet  que  la  moitié  seu- 
lement du  troisième  centimètre  cube  de  liqueur  décime  a été 
utile  ; l’erreur,  résultant  de  cette  évaluation  arbitraire,  ne  s’é- 
lèvera pas  au  delà  d’un  demi-millième,  puisque  1 centimètre 
cube  de  liqueur  décime  de  sel  marin  correspond  à t milli- 
gramme d’argent. 

En  résumé,  l’argent  contenu  dans  1 gr,  115  d’alliage  a été  préci- 
pité : t°  par  1 décilitre  de  liqueur  normale  qui  représente 
\ gramme  d’argent  pur;  2°  par  2CC,5  de  liqueur  décime  salée 
représentant  2mB,5  d’argent.  La  quantité  d’alliage  soumise  à l’a- 
nalyse contient  donc  lgr,0004-0Br,0025  = 1,0025  d’argent.  Pour 
avoir  le  titre  de  l’alliage,  on  pose  donc  la  proportion  suivante  : 

x 1 ,0025 

1000  T,  1 15 

x — S99. 


La  pièce  de  monnaie  était  au  titre  de 

Nous  avons  vu  que  les  liqueurs  décimes  de  sel  marin  et  d'ar- 
gent se  précipitent  exactement  lorsqu'on  les  mêle  à volume 
égal.  Si  l’alliage,  essayé  sous  le  poids  indiqué  ci-dessus,  après 
avoir  été  précipité  par  un  décilitre  de  liqueur  normale,  ne  se 
troublait  pas  avec  t millième  de  liqueur  décime  de  sel  marin, 
on  neutraliserait  d’abord  ce  millième  par  t centimètre  cube  de 
liqueur  décime  d’argent. 

La  liqueur,  éclaircie  par  l'agitation,  se  trouverait  ainsi  ra- 
menée à ce  qu’elle  était  après  son  mélange  avec  le  décilitre  de 
liqueur  normale.  On  y introduirait  successivement  autant  de 
centimètres  cubes  de  liqueur  décime  d'argent  qu'il  en  faudrait 
pour  arriver  à n’avoir  plus  de  nuage.  Supposons  qu'il  ait  fallu 
employer  4 centimètres  cubes  de  liqueur  décime  d'argent,,  le 
dernier  centimètre  cube  n’ayant  pas  servi,  on  l’efface,  et  l’on 
prend  la  moitié  du  troisième.  Les  t«r,t  15  d'alliage  doivent  donc 


4 01 


MÉTALLURGIE  DE  L’ARGENT. 

contenir  1,0000  — 0,0025  d’argent,  ou  0gr,9975  ; pour  avoir  le 
titre  de  l’alliage,  on  établira  la  proportion  suivante  : 

x 0,9975 
TÔ0Ô  1,115  > 
x — 8946. 

Une  pai’eille  monnaie  serait  hors  des  limites  légales,  puisque 
son  titre  serait  de  894  millièmes. 

Nous  avons  supposé  que  la  liqueur  normale  salée  peut  tou- 
jours précipiter  exactement  i gramme  d’argent  par  décilitre  ; 
mais  nous  n'avons  pas  tenu  compte  des  variations  de  tempéra- 
ture qui  amènent  une  augmentation  ou  une  diminution  de  vo- 
lume du  liquide,  et  conséquemment  un  affaiblissement  ou  une 
concentration  de  la  liqueur  normale. 

Ces  dilatations  ou  ces  contractions  correspondent  à des  chan- 
gements dans  le  titre  de  la  liqueur  salée,  dont  les  coefficients  se 
trouvent  indiqués  dans  une  table  dressée  par  Gay-Lussac.  Tou- 
tefois, il  est  préférable  d’examiner  l’état  de  la  liqueur  normale 
lorsqu’on  se  propose  de  faire  un  essai.  A cet  effet,  on  dissout  dans 
l’acide  azotique  1 gramme  d’argent  à {§55,  qu’on  précipite  par 
1 décilitre  de  liqueur  normale,  on  examine  ensuite  l’état  de  la 
liqueur  en  procédant  avec  le  sel  marin  décime  ou  avec  l’azo- 
tate d’argent,  comme  s’il  s’agissait  d’une  analyse.  Supposons 
que,  la  température  s’étant  élevée,  et  que,  la  liqueur  normale 
de  sel  s’étant  trouvée  trop  faible,  on  ait  besoin,  pour  achever  la 
précipitation,  d’un  demi-centimètre  cube  de  dissolution  décime 
salée  ; c’est  que  la  liqueur  normale  est  trop  faible  d’un  demi- 
millième.  Si,  au  contraire,  il  fallait,  indépendamment  de  la  li- 
queur normale,  pour  achever  la  précipitation,  1 centimètre  cube 
de  dissolution  décime  d’argent  ; c’est  que  la  liqueur  normale 
serait  trop  forte  de  1 millième,  puisqu’elle  aurait  pu  précipiter 
1 gr,000-}-0  gr,00l  d’argent.  Dans  le  premier  cas,  il  faudrait  re- 
trancher un  demi-millième  de  tous  les  titres;  dans  le  second, 
il  faudrait  les  élever  de  1 millième. 

Des  diversmétaux  qui  accompagnent  l’argent  dansles  alliages 
du  commerce,  le  mercure  est  le  seul  qui  s’oppose  à leur  ana- 
lyse par  la  voie  humide  ; il  absorbe  une  certaine  quantité  de 
chlore,  et  le  titre  qu’on  obtient  est  trop  élevé.  Mais,  en  ajou- 
tant à la  liqueur  de  l’acétate  de  soude,  le  mercure  reste  en  dis- 
solution, tandis  que  l’argent  est  précipité  comme  d’ordinaire. 


(*)  MÉTALLURGIE  DE  L’ARGENT. 

•1  Far™.\e.s  différentes  exploitations  qui  produisent  de  l’argent, 
il  laut  distinguer  celles  dans  lesquelles  l’extraction  de  ce  métal 
est  accessoire,  et  celles  qui  ont  spécialement  pour  but  l’extrac- 
tion de  1 argent. 

Les  minerais  dont  le  traitement  fournit  accessoirement  de 
J argent  sont  les  sulfures  de  plomb  argentifères  et  les  cuivres 
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pyriteux  argentifères,  on  les  nomme  minerais  de  plomb  ou  de 
cuivre  argentifère . 

On  emploie  deux  procédés  différents  pour  l’extraction  de 
l’argent  : 

1°  Dans  le  procédé  de  coupellation , on  obtient,  après  plu- 
sieurs opérations,  un  alliage  d’argent  et  de  plomb  qu'on  oxyde. 

En  les  maintenant  à une  température  élevée  sous  l’influence 
d’un  courant  d’air,  il  se  forme  ainsi  de  la  lilharge  qui  entre 
en  fusion  et  s’écoule,  et  il  reste  de  l’argent  presque  pur  sur  la 
sole  du  fourneau. 

La  figure  130  représente  le  fourneau  que  l’on  emploie  en 
grand  pour  opérer  celte  coupellation. 


Fig.  130. 


2°  Procédé  d’ amalgamation.  — 11  existe  deux  méthodes  d’amal- 
gamation très-différentes,  l’une  est  suivie  en  Europe  (à  Frey- 
berg)  ; l’autre  est  employée  en  Amérique. 

1°  Procédé  de  Freyberg. — Le  minerai  exploité  est  assez  pauvre; 
il  contient  du  sulfure  d’argent  disséminé  dans  une  grande 
quantité  de  pyrite  de  fer,  d’autres  sulfures,  et  une  gangue  sa- 
line ou  terreuse  ; il  ne  contient  guère  que  2 à 3 millièmes  d’ar- 
gent. On  mêle  le  minerai  avec  1/10  de  son  poids  de  sel  marin, 
et  l’on  soumet  le  mélange  au  grillage  dans  un  four  à réverbère; 
la  plus  grande  partie  de  l’argent  se  convertit  alors  en  chlorure, 
et  il  se  forme  en  outre  des  sulfates  de  soude,  de  fer,  de  cuivre,  etc., 
des  chlorures  de  fer,  de  cuivre,  etc.  Le  produit  de  ce  grillage 
est  pulvérisé,  lavé  et  ensuite  introduit  avec  de  l’eau  et  du  fer 
en  petites  lames  dans  des  tonneaux  qui  peuvent  tourner  autour 
d’un  axe  horizontal.  Pour  100  kilogrammes  de  matière,  on 
ajoute  30  kilogr.  d’eau,  et  environ  G kilogr.  de  fer.  Quand  les 
tonneaux  ont  tourné  pendant  une  heure,  on  ajoute  50  kilogr. 
de  mercure,  et  on  fait  tourner  de  nouveau  pendant  16  heures. 

Le  fer  introduit  dans  les  tonneaux,  avec  le  minerai  grillé,  a 
pour  but  de  réduire  le  chlorure  d’argent,  à l’état  d’argent  mé- 
tallique très-di  visé.  Cet  argent  se  dissout  au  furet  à mesure 
dans  le  mercure. Un  peu  de  cuivre  et  de  plomb  précipités  éga- 
lement par  le  fer  s’y  dissolvent  aussi.  L’amalgame  recueilli  est 
filtré  à travers  des  sacs  de  toile  qui  laissent  passer  l’excès  de 


métallurgie  de  l’argent. 


403 


mercure  ; il  reste  dans  les  sacs  un  amalgame  solide  contenant 
Son  62  de  mercure  pour  18  d’argent  impur.  Pour  re  er 
l’areent  de  cet  amalgame,  il  suffit  de  le  soumeltie  a la  dis 
Ldion1*  le  mercure  se  volatilise  et  l’argent  reste.  On  place  1 a- 
malgame  sur  des  plateaux  de  fer  circulaires  d'sposés  les  uns 
au-dessus  des  autres;  on  recouvre  le  tout  d une  cloche  de  lei 


Ri  g'  131. 


qui  plonge  dans  l’eau  ; on  fait  rougir  les  parois  extérieures  de 
la  cloche  au  moyen  d’un  fourneau  qui  les  entoure.  Les  va- 
peurs de  mercure  se  condensent  dans  la  cuve  remplie  d’eau. 
L’argent  qui  reste  dans  les  coupes  contient  environ  28  pour  100 
de  cuivre,  et  3 pour  1 00  d’autres  métaux. 

On  lui  fait  subir  plusieurs  fontes  au  contact  de  l’air  jusqu'à 
ce  qu’il  ne  contienne  plus  que  25  pour  100  de  cuivre;  c’est 
dans  cet  état  qu'on  le  livre  au  commerce. 

Procédé  américain.  — Ce  procédé  s’exécute  à la  température 
ordinaire  ; et  cela  à cause  de  la  rareté  du  combustible  où  se 
» trouvent  les  mines  du  Chili,  du  Pérou  et  du  Mexique. 


On  réduit  le  minerai  en  poudre  fine  , puis  on  le  mêle  avec 
3 pour  100  de  sel  marin,  et  on  l’amoncelle  sur  une  aire  circu- 
laire, où  on  le  fait  piétiner  par  des  mulets.  Quand  le  mélange 
est  bien  homogène,  on  ajoute  1 pour  100  de  pyrite  cuivreuse 
grillée  à l’air  ( magistral >,  consistant  principalement  en  sulfate 
de  cuivre,  et  on  fait  piétiner  de  nouveau.  Le  sulfate  de  cuivre 
se  change  en  chlorure, 

Ca0,So3  + NaCl  = NaO,SQ3  CuCl. 


L’argent  à l’état  natif  ramène  ce  chlorure  à l’état  de  sous- 
chlorure. 


2(CuCl)  + Ag=  CuSCl  -(-  AgCI; 


le  sous-chlorure  de  cuivre  change  le  sulfure  d’argent  en  chlo- 
rure, 

Cu2CI  + AgS  = CuSS  + AgCI  ; 


puis  le  chlorure  d’argent  se  dissout  dans  l’excès  de  sel  marin. 

On  introduit  alors  du  mercure,  et  l’on  continue  à en  rajouter 
les  jours  suivants,  jusqu’à  ce  que  l’opération  soit  terminée,  et 
elle  dure  plusieurs  mois.  Le  mercure  précipite  l’argent  de  son 
chlorure,  puis  dissout  ce  métal.  Enfin,  on  lave  les  boues  et  on 
distille  l’amalgame  obtenu. 


OR. 

Équiv.  = 1229,10  ou  93,33. 

L’or  a une  couleur  jaune  un  peu  rougeâtre  ; il  est  très-bril- 
lant et  peut  prendre  un  beau  poli.  Lorsqu'il  est  réduit  en  feuil- 
les très-minces,  il  paraît  vert  par  transmission  et  rouge  par  ré- 
flexion. S’il  est  en  poudre  très-fine,  il  est  d'un  jaune  violacé. 

L’or  cristallise  en  pyramides  quadrangulaires  et  en  oc- 
taèdres : il  se  trouve  dans  la  nature  sous  différentes  formes  qui 
dérivent  du  cube.  Il  est  moins  dur  que  l’argent  et  presque 
aussi  mou  que  le  plomb;  on  lui  donne  de  la  dureté  en  l’alliant 
à une  petite  quantité  de  cuivre;  c’est  le  plus  malléable  et  le 
plus  ductile  des  métaux.  On  peut  le  réduire  en  feuilles  de  un 
dix-millième  de  millimètre  d'épaisseur;  5 centigrammes  d’or 
peuvent  être  tirés  en  un  fil  long  de  162,n,4t9. 

La  ténacité  de  l’or  est  moins  grande  que  celle  du  fer,  du 
cuivre,  du  platine  et  de  l’argent. 

L’or  se  contracte  beaucoup  plus  que  les  autres  métaux  en 
passant  de  l’état  liquide  à l’état  solide.  La  densité  de  1 or  fondu 
est  19,258,  et  devient  19,307  par  l’écrouissage. 


on. 
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l/or  entre  en  fusion  à une  température  qui  correspond  à peu 
près  à 1 100°  du  thermomètre  à air.  L’or,  à l’état  liquide,  paraît 
vert.  - , 

11  est  à peu  près  fixe  à la  température  la  plus  elevée  qu  on 
puisse  produire  dans  les  fourneaux  ordinaires  ; mais  il  se 
volatilise  sensiblement  au  foyer  d’un  grand  miroir  ardent,  à la 
flamme  du  chalumeau  à oxygène  et  hydrogène  ; il  se  réduit  en 
vapeurs  quand  on  l'expose  en  feuilles  très-minces  à l'action 
d’une  forte  batterie  ou  d’une  pile  voltaïque  très-puissante. 

L’or  très- divisé  devient  incandescent  dans  un  courant  de  gaz 
hydrogène,  lorsqu’on  le  chauffe  à 50°. 

11  partage,  avec  le  platine,  l'argent,  le  fer,  etc.,  la  propriété 
de  se  souder  à lui-méme  sans  fusion  préalable. 

L’or  est  un  des  métaux  les  moins  altérables  que  l’on  con- 
naisse. Aucun  acide  simple  ne  l’attaque,  l’acide  sélénique 
excepté. 

L’acide  azotique,  mêlé  avec  les  acides  chlorhydrique,  iodhy- 
drique,  bromhydrique,  etc.,  forme  des  eaux  régales  qui  dis- 
solvent l’or  en  le  transformant  en  chlorure,  iodure  et  bromure. 

L’or  est  aussi  dissous  par  des  mélanges  d’acide  chlorhydri- 
que avec  les  autres  acides,  tels  que  les  acides  chromique, 
sélénique,  etc.,  qui  peuvent  dégager  du  chlore  avec  l’acide 
chlorhydrique.  En  général,  tout  mélange  qui  produit  du  chlore 
peut  attaquer  l’or. 

Dans  les  arts,  on  emploie,  pour  dissoudre  l’or,  une  eau  ré- 
gale formée  de  f partie  d’acide  azotique  et  de  4 parties  d’acide 
chlorhydrique. 

Les  alcalis  n’attaquent  l’or  ni  par  voie  sèche  ni  par  voie  hu- 
mide; toutefois,  lorsqu’on  les  chauffe  avec  ce  métal  au  contact 
de  l’air,  on  constate  une  absorption  d’oxygène  et  la  formation 
d’un  aurate  alcalin. 

L’or  n’est  pas  attaqué  par  le  chlorate  de  potasse  ; le  nitre  en 
fusion  paraît  agir  sur  l’or.  (M.  Tonnant.) 

Le  carbone,  le  soufre  et  le  sélénium  n’exercent  aucune  ac- 
tion sur  1 or,  môme  sous  l’influence  de  la  température  la  plus 
elevee.  1 


L oi  se  dissout  dans  les  polysulfures  alcalins,  par  suite  de 
la  tendance  du  sulfure  acide  d or  à se  combiner  avec  les  sul- 
lures  alcalins. 


Le  phosphore  et  l’arsenic  se  combinent  avec  l’or  sous  l'in- 
fluence de  la  chaleur. 

An,6  Æ°ru  ?tUa1u®.l,°r  même  à froid,  et  produit  du  chlorure 
doi.  Loi  battu  se  dissout  rapidement  dans  l’eau  de  chlore. 

métalbr°me  dlSSOut  or>  liode  n’exerce  pas  d’action  sur  ce 


L’or  donne  aux  verres  une  coloration  rose. 

On  emploie  1 or  très-divisé  pour  décorer  le  verre  ou  la  porce- 
,„n’e ?°.^r  oblemr  1 or  en  poudre  destiné  à cet  usage,  on  peut 
fer  de  sa  dissolution  par  du  sulfate  de  protoxyde  de 

corlninnc  .azolate  de  Protoxyde  de  mercure.  On  emploie  pour 
cei taines  dorures  1 or  divise  qu’on  obtient  en  broyant  avec  du 


23. 


-4  0 U 


PROTOXYDE  D’OIt. 


miel  de  l’or  réduit  en  feuilles.  L’or  préparé  par  cette  dernière 
méthode  est  ordinairement  placé  en  couches  minces  dans  des 
coquilles. 

£ ’01' 'à  c’est-à-dire  chimiquement  pur,  peut  être  obtenu 

par  la  méthode  suivante  : on  dissout  une  pièce  d’or  dans  une 
eau  régale  faite  avec  une  partie  d’acide  azotique  à 20°  de  l’aréo- 
mètre et  4 parties  d’acide  chlorhydrique  du  commerce.  On 
filtre  la  liqueur,  pour  la  séparer  du  chlorure  d’argent,  et  l’on 
y ajoute  un  excès  de  protochlorure  d’antimoine  dissous  dans  un 
mélange  d’eau  et  d’acide  chlorhydrique.  L’or  se  précipite  au 
bout  de  quelques  heures,  surtout  en  chauffant  légèrement  la 
liqueur,  sous  la  forme  de  petites  lames  cohérentes  qui  se  ras- 
semblent rapidement.  On  le  lave  d’abord  avec  de  l’acide  chlo- 
rhydrique, puis  avec  de  l’eau  distillée,  et  on  le  fond  dans  un 
creuset  de  terre  avec  une  petite  quantité  de  nitre  et  de  borax. 
(M.Levol.) 

L’or  forme  avec  l’oxygène  un  protoxyde  Au20,et  un  peroxyde 
Au203.  Ce  peroxyde  fonctionne  comme  un  véritable  acide  ; on 
lui  donne  ordinairement  le  nom  d’acide  aurique. 

D’après  quelques  chimistes,  il  existerait  un  oxyde  d’or  inter- 
médiaire, Au2Ü2. 

PROTOXYDE  d’or.  Au20. 

Équiv.  = 2558,32  ou  204,06. 

Le  protoxyde  d’or  a été  découvert  par  Berzélius,  et  étudié  par 
M.  Figuier. 

Cet  oxyde  se  présente  sous  la  forme  d’une  poudre  brune  ou 
d’un  violet  foncé,  insoluble,  inaltérable  à la  lumière  et  inatta- 
quable par  les  oxacides  les  plus  puissants.  Desséché  à 100°,  le 
protoxyde  d’or  est  d’un  violet  bleuâtre;  à 250°,  il  se  décompose 
en  oxygène  et  en  or.  11  forme,  avec  l’acide  chlorhydrique,  du 
perchlorure  d'or  et  un  dépôt  d’or  métallique;  avec  les  acides 
bromhydrique  et  iodhydrique  un  protobromure  et  un  proto- 
iodure  d’une  couleur  brun  foncé.  Les  alcalis  caustiques  dissol- 
vent le  protoxyde  d’or,  mais  seulement  au  moment  de  sa  préci- 
pitation ; cet  oxyde  forme  avec  l'ammoniaque  un  composé 
fulminant. 

Le  protoxyde  d’or  peut  être  obtenu  en  décomposant  le  proto- 
chlorure d’or  par  une  dissolution  étendue  de  potasse  ; une  par- 
tie du  protoxyde  forme  un  précipité  violet  foncé,  le  reste  se  dis- 
sout dans  l’alcali  qu’il  colore  en  jaune.  On  le  précipite  de  cette 
dissolution  alcaline  sous  la  forme  d’une  gelée  d’un  violet  foncé, 
en  saturant  incomplètement  la  liqueur  par  l'acide  azotique. 

On  prépare  aussi  le  protoxyde  d or  en  versant  une  dissolution 
d’azotate  de  protoxyde  de  mercure  dans  une  dissolution  éten- 
due et  neutre  de  perchlorure  d’or  employée  en  léger  excès  ; le 
mélange  porté  à l’ébullition  laisse  déposer  du  protoxyde  d’or. 
(M.  Figuier.) 


ACIDE  AURIQUE. 
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(*)  ACIDE  AURIQUE.  ÂU203. 


Ëquiv.  = 27o8,32  ou  220*00. 

L’acide  aurique  hydraté  se  présente  avec  une  couleur  tantôt 
brune,  tantôt  jaune  pâle.  Il  est  insoluble  dans  l’eau  ; la  lumière 
le  réduit  assez  rapidement  II  se  décompose,  vers  245°,  en  or  et 
en  oxygène.  L’hydrogène  ne  le  réduit  qu’à  l’aide  d’une  légère 
chaleur.  Le  charbon  et  l’oxyde  de  carbone  le  ramènent  rapide- 
ment à l’état  métallique;  l’alcool  bouillant  le  décompose  et  en 
sépare  de  l’or. 

Les  acides  azotique,  sulfurique,  acétique,  ne  le  dissolvent 
qu’en  petite  quantité  ; l’eau  le  précipite  de  ces  dissolutions. 
Presque  tous  les  acides  organiques  le  ramènent  à l’état  métal- 
lique ; l’acide  oxalique  opère  celte  réduction  très-facilement, 
en  se  changeant  en  acide  carbonique.  Les  acides  chlorhydri- 
que, iodhydrique,  dissolvent  l’acide  aurique  et  forment  du 
chlorure  ou  de  l’iodure  d’or. 

L’ammoniaque  forme  avec  l’acide  aurique  un  composé  fulmi- 
nant. 

On  prépare  l’acide  aurique  en  précipitant  le  chlorure  d’or 
par  la  magnésie  ou  l’oxyde  de  zinc  ; il  se  forme  des  aurates  de 
magnésie  ou  de  zinc  qui  sont  insolubles;  ces  sels,  traités  à 
froid  par  l'acide  azotique  étendu,  sont  décomposés  et  donnent 
de  l’acide  aurique.  (Pelletier.) 

On  obtient  facilement  l’acide  aurique  par  le  procédé  suivant: 
on  dissout  le  perchlorure  d’or  dans  l’eau,  on  le  sature  aussi 
exactement  que  possible  par  le  carbonate  de  soude  et  l’on 
maintient  la  liqueur  à l’ébullition  pendant  une  demi-heure.  La 
plus  grande  partie  de  l’or  se  sépare  à l’état  d’acide  aurique 
d'un  brun  foncé  ; l’autre  partie  reste  dans  la  liqueur.  En  ajou- 
tant à la  dissolution  une  nouvelle  quantité  de  carbonate  de 
soude,  et  en  la  saturant  exactement  par  l’acide  sulfurique,  on 
obtient  par  l’ébullition  le  reste  de  l’acide  aurique  sous  la  forme 
d un  précipité  jaune  clair.  L’acide  aurique  ainsi  obtenu  est  un 
hydrate  ayant  pour  formule  : Au2O3,I0llO  : le  précipité  brun 
fonce  a pour  composition  : Au203,8I10.  (M.  Figuier.) 

On  peut  encore  prépare]1  l’acide  aurique  en  faisant  bouillir 
pendant  quelques  minutes  le  chlorure  d’or  avec  un  excès  de 
potasse,  et  en  précipitant  ensuite  l’aurate  de  potasse  -par  un 
exces  d acide  acétique.  On  obtient  ainsi  de  l’acide  aurique 
hydrate  et  parfaitement  pur,  qui  se  dissout  à froid  dans  la  po- 
tasse ; cette  dissolution  donne,  par  une  évaporation  dans  le 
vide,  un  aurate  de  potasse  cristallisé. 

L aurate.de  potasse  ainsi  préparé  se  présente  en  cristaux 
mamelonnés  jaunes  ; il  contient  de  l’eau  de  cristallisation; 
quand  on  le  chauffe  légèrement,  il  se  décompose  en  dégageant 
tle  1 oxygtne,  et  laisse  un  mélange  de  potasse  et  d’or  métallique. 
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POURPRE  DE  CASSIUS. 


(*)  OR  FULMINANT. 


On  connaît  deux  espèces  d’or  fulminant  : l’un  contient  du 
chlore,  1 autre  n’en  contient  pas. 

Or  fulminant  ne  contenant  pas  de  chlore.  — - Lorsqu’on  fait  digé- 
rer de  l’acide  aurique  avec  de  l’ammoniaque,  on  obtient  un 
corps  de  couleur  grise  qui  détone  par  le  choc,  par  le  frotte- 
ment, par  l’influence  d’une  faible  chaleur,  et  souvent  même 
spontanément;  toutefois  ce  corps  peut  être  décomposé  sans  dé- 
tonation, lorsqu’on  le  chauffe  avec  20  ou  30  fois  son  poids  de  sul- 
fate de  potasse,  d’oxyde  de  cuivre  ou  de  massicot. 

Ce  corps  paraît  devoir  être  représenté  par  l’une  des  deux  for- 
mules suivantes  : 2AzH3,Au2,03,H0=AzH3Au3Az,4H0.  (M.  Dumas.) 

Or  fulminant  contenant  du  chlore.  — Lorsqu’on  fait  digérer  du 
chlorure  d’or  avec  un  excès  d’ammoniaque,  on  obtient  un 
corps  jaune,  fulminant  comme  le  précédent.  Ce  corps  contient 
73,0  d’or,  4, b de  chlore,  9,8  d’azote,  2,2  d’hvdrogène  et  10, b 
d’oxygène.  (M.  Dumas.)  * 

Cet  or  fulminant,  traité  par  un  mélange  d’ammoniaque  et  de 
potasse  caustique,  laisse  un  résidu  identique  au  précipité  ful- 
minant préparé  avec  l’acide  aurique  et  l’ammoniaque. 


(*)  POURPRE  DE  CASSIUS. 

On  donne  le  nom  de  pourpre  de  Cassius  au  précipité  d’un 
rouge  pourpre  que  l’on  obtient  en  traitant  du  chlorure  d’or  par 
un  mélange  de  protochlorure  et  de  bichlorure  d’étain.  Le  pré- 
cipité qui  se  forme  dans  une  liqueur  concentrée  a une  couleur 
brune. 

Le  pourpre  de  Cassius  a été  soumis  à un  très-grand  nombre 
de  recherches,  et  cependant  sa  véritable  nature  n’est  pas  encore 
bien  connue- 

Le  pourpre  de  Cassius  se  dissout  dans  l’ammoniaque  lorsqu’il 
est  humide;  cette  dissolution  se  décompose  lentement  à la 
lumière,  devient  d’abord  bleue,  puis  incolore,  et  laisse  déposer 
de  l’or  métallique,  tandis  que  l’acide  stannique  reste  en  disso- 
lution dans  l’ammoniaque. 

Le  pourpre  de  Cassius  est  insoluble  dans  les  dissolutions  de 
potasse  et  de  soude  caustique;  il  se  dissout  dans  le  verre  fondu 
en  le  colorant  en  rose  ou  en  rouge-rubis  plus  ou  moins  foncé. 

On  obtient  par  le  procédé  suivant  un  pourpre  de  Cassius  pré- 
sentant une  composition  constante.  (M.  Figuier). 

On  dissout  20  grammes  d’or  dans  100  grammes  d'une  eau  ré- 
gale faite  avec  20  parties  d’acide  azotique  et  80  parties  d'acide 
chlorhydrique  du  commerce;  on  évapore  la  dissolution  jusqu’à 
siccilé  au  bain-marie.  Le  résidu  est  repris  par  l’eau  et  la  disso- 
lution filtrée,  mêlée  à 7 ou  8 décilitres  d’eau,  est  mise  en  con- 
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tact  avec  de  la  grenaille  d'étain:  elle  se  trouble  et  brunit  au 
bout  de  quelques  minutes,  en  laissant  déposer  un  précipité  de 
pourpre,  il  ne  reste  plus  qu’à  le  laver  et  a le  dessécher  à une 
douce  chaleur. 

Le  protoxyde  d’or,  traité  à chaud  par  le  stannate  de  potasse, 
donne  un  pourpre  identique  au  précédent  par  sa  composition 
et  ses  propriétés. 

Le  pourpre,  préparé  avec  le  chlorure  d’or  et  les  dissolutions 
d’étain,  contient  de  l’acide  stannique  libre;  on  peut  facilement 
le  purifier  en  le  faisant  bouillir  pendant  quelques  minutes  avec 
une  dissolution  de  potasse  caustique.  (M.  Figuier.) 

Le  précipité  que  l’on  obtient  en  traitant  du  perchlorure  d’or 
par  du  perchlorure  d’étain  est  toujours  brun.  Pour  préparer 
un  beau  précipité  pourpre,  on  doit  décomposer  le  chlorure 
d’or  par  des  mélanges  de  protochlorure  et  de  perchlorure 
d’étain. 

Les  proportions  suivantes  donnent  un  beau  pourpre  de  Cas- 
sius.  On  fait  dissoudre  d’abord  t partie  d’étain  en  grenaille  dans 
l’acide  chlorhydrique  ; on  dissout  d’un  autre  côté  2 parties  d’é- 
tain dans  une  eau  l’égale  composée  de  3 parties  d’acide  azotique 
et  1 partie  d’acide  chlorhydrique.  On  attaque  7 parties  d’or  par 
une  eau  régale  composée  de  1 partie  d’acide  azotique  et  de 
6 parties  d’acide  chlorhydrique.  On  étend  celte  dissolution  de 
3 litres  t/2  d’eau,  on  y môle  le  deutochlorure  d’élain,  et  l’on  y 
ajoute  le  protochlorure  d’étain  goutte  à goutte  jusqu’à  ce  que 
le  précipité  soit  d’un  beau  pourpre;  un  excès  de  protochlorure 
le  brunit,  et  un  excès  de  deutochlorure  le  rend  violent. 
(M.  Buisson.) 

Le  pourpre  de  Cassius  est  employé  pour  colorer  les  verres, 
les  cristaux  et  la  porcelaine  en  rose  et  en  pourpre. 


CARACTÈRES  DES  DISSOLUTIONS  D'OR. 


Les  différents  réactifs  forment  les  précipités  suivants  dans  les 
dissolutions  d'or,  et  particulièrement  dans  le  perchlorure  d’or, 
qui  est  la  dissolution  la  plus  employée. 

Potasse.  — - U ne  se  forme  pas  de  précipité  quand  la  potasse 
est  en  grand  excès. 


Ammoniaque.  — Précipité  jaune  d’or  fulminant. 

Carbonate  de  potasse.  — Pas  de  précipité. 

( ) Carbonate  d'ammoniaque.  — Précipité  jaune  d’or  fulminant 
accompagne  d un  dégagement  d’acide  carbonique. 

, Coloration  noire  ; lorsqu’on  opère  à chaud, 

ca/bmiique0  C U ^ ^ °1'  ^ ^ns^an*-ant^e>  ü se  dégage  de  l’acide 

Thu\e^an°^errUre  d e P°^ass^um'  — Coloration  d’un  vert  éme- 


0 Azotate  de  protoxyde  de  mercure.  — Précipité  noir. 

Sulfate  de  protoxyde  de  fer.  — D’abord  coloration  lorsque  les 
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dissolutions  de  chlorure  d’or  sont  très-étendues,  et  ensuite  pré- 
cipité d or  qui  prend  de  l’éclat  par  la  pression. 

Protochlorure  d’étain.  — Précipité  brun,  de  teinte  variable. 

Protochlorure  d’antimoine.  — Précipité  jaune,  brillant,  d’or 
métallique. 

(*)  I o dure  de  potassium.— Coloration  noire,  et  ensuite  précipité 
jaune  verdâtre  d’iodure  d’or. 

(*)  Tannin.  — Précipité  noir  d’or  métallique,  devenant  jaune 
par  la  chaleur. 

Sulfhydrate  d'ammoniaque.  — Précipité  noir  soluble  dans  un 
excès  de  réactif. 

Acide  sulfhydrique.  — Précipité  noir  se  formant  môme  dans 
les  dissolutions  très-acides. 

(*)  Acides  hypophosphoreux,  phosphoreux , sulfureux.  — Réduc- 
tion du  sel  d’or  ; la  liqueur  devient  bleue  lorsqu’elle  ne  contient 
qu’une  faible  proportion  d’or,  et  laisse  précipiter  l’or  quand  on 
la  porte  à l’ébullition. 

Zinc.  — Précipité  brun  d'or  métallique. 

Les  sels  d’or  sont  réduits  par  un  grand  nombre  de  corps  orga- 
niques, surtout  en  présence  d’un  excès  de  potasse. 

Ils  tachent  la  peau  en  rose.  Leur  réaction  est  toujours  acide  ; 
ils  se  décomposent  tous  sous  l’influence  d’une  chaleur  rouge,  et 
laissent  de  l’or  métallique. 

PROTOCnCORCRE  d’or.  Au*CI. 

Le  protochlorure  d’or  a une  couleur  jaune  pâle  ; il  est  inso- 
luble dans  l’eau.  Ce  corps  est  très-peu  stable  ; une  faible  cha- 
leur ou  un  rayon  lumineux  le  transforment  en  or  métallique  et 
en  perchlorure. 

Les  alcalis  le  transforment  en  protoxyde  d’or. 

On  prépare  le  protochlorure  d’or  en  soumettant  à une  tempé- 
rature de  200°  environ  le  perchlorure  d'or  qui,  dans  ce  cas,  dé- 
gage du  chlore  et  se  transforme  en  perchlorure. 

PERCHLORURE  D’OR.  AuSÇl®. 


Équiv.  = 3787,92  ou  303,03. 


Le  perchlorure  d’or  est  un  corps  d’un  rouge  brun,  déliques- 
cent, difficilement  crislallisable  ; il  est  très-soluble  dans  1 eau  et 
dans  l’alcool,  sa  dissolution  est  d’un  jaune  très-foncé. 

Il  se  décompose  sous  l’influence  de  la  lumière  en  chlore  et 
en  protochlorure  : la  chaleur  agit  de  la  môme  manière  ou  le 
dédouble  en  chlore  et  en  or  métallique,  lorsque  la  température 


est  élevée.  . « • 

La  dissolution  du  chlorure  d’or  dans  l’éther  était  autrefois 
employée  en  médecine;  on  lui  donnait  le  nom  d or  potable;  elle 
servait  quelquefois  à dorer  l’acier.  Cette  liqueur  se  décom- 
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pose  spontanément  et  laisse  déposer  à la  longue  de  l’or  métal- 
lique. 

Les  acides  acétique,  citrique,  (artrique,  ne  réduisent  pas  le 
chlorure  d’or;  mais  l’acide  oxalique  et  les  oxalates  alcalins  le 
réduisent  facilement.  Cette  propriété  a été  mise  à profit  dans 
l’analyse  pour  séparer  l’or  de  quelques  métaux. 

Le  chlorure  d’or  se  combine  avec  l'acide  chlorhydrique  pour 
former  un  .chlorhydrate  de  chlorure  d’or.  Ce  corps  est  très-sol  uhle 
dans  l’eau,  il  cristallise  en  prismes  allongés  d’un  jaune  d’or, 
et  se  décompose  par  la  chaleur,  en  laissant  pour  résidu  du  per- 
chlorure,  du  protochlorure  d’or,  ou  de  l’or  métallique,  selon 
la  température  à laquelle  il  a été  soumis. 

La  potasse  et  la  soude  caustiques  dissolvent  le  chlorure  d’or, 
et  le  transforment  en  aurate  de  potasse  et  en  chlorure  de  potas- 
sium. Les  acides,  et  principalement  l'acide  acétique,  précipitent 
l’acide  aurique  de  cette  dissolution. 

Les  carbonates  alcalins  réagissent  comme  les  alcalis  sur  le 
chlorure  d’or. 

L’ammoniaque  produit  dans  sa  dissolution  un  précipité  jaune 
d’or  fulminant. 

Le  chlorure  d’or  jouit  de  la  propriété  de  se  combiner  avec  la 
plupart  des  chlorures  alcalins,  terreux  et  métalliques,  pour  for- 
mer des  chlorosels.  Ces  sels  doubles,  dans  lesquels  le  perchlo- 
rure  d’or  joue  le  rôle  d’acide,  et  l’autre  chlorure  le  rôle  de  base, 
cristallisent  en  généra]  avec  facilité  et  sont  beaucoup  plus  sta- 
bles que  le  perehlorure  d’or. 

Le  chlorure  d’or  et  de  potassium  (chloro-aurate  de  potassium) 
a pour  formule  Au2Cl3,KCl,f>HO;  il  cristallise  en  prismes  qua- 
drangulaires  allongés,  ou  en  tables  hexagonales  d’une  couleur 
jaune  ; il  s’effleuril  à l’air  et  se  transforme  à une  douce  chaleur 
en  une  combinaison  de  chlorure  de  potassium  et  de  proto- 
chlorure d'or  ; pendant  cette  décomposition  il  se  dégage  du 
chlore. 

Le  chlorure  d’or  et  de  sodium  (chloro-aurate  de  sodium)  a 
pour  formule  AusClB,NaCl,4HO  ; il  est  jaune  et  cristallise  en 
prismes  quadrangujaires  allongés,  inaltérables  à l’air  ; ce  sel 
double  est  employé  dans  le  traitement  des  maladies  véné- 
riennes. 

On  prépare  le  chlorure  d or  en  attaquant  l’or  par  l’eau  régale, 
et  en  évaporant  la  liqueur  de  manière  à chasser  l’excès  d’acide 
sans  décomposer  le  chlorure. 


ALLIAGES  DOR. 


L or  se  combine  avec  presque  tous  les  métaux. 

11  s unit  directement  avec  le  manganèse,  le  fer,  le  zinc,  le 
cobalt,  le  nickel,  le  cuivre,  l’étain,  l’antimoine,  le  bismuth, 
l argent,  etc.  ’ 


amalgames  d ou. 
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ALLIAGES  d’oh  ET  DE  CUIVRE. 

L’or  s’allie  en  toutes  proportions  avec  le  cuivre. 

Le  cuivre  rehausse  la  couleur  de  l’or,  augmente  sa  dureté,  le 
rend  plus  fusible,  mais  diminue  sa  malléabilité  et  sa  ductilité. 

La  densité  des  alliages  d’or  et  de  cuivre  est  moindre  que  la 
moyenne  des  densités  des  métaux  qui  les  composent. 

La  présence  d’une  quantité  extrêmement  petite  de  plomb 
dans  les  alliages  de  cuivre  et  d’or,  et  principalement  dans  les 
alliages  monétaires,  les  rend  très-cassants. 

Les  alliages  de  cuivre  et  d'or  sont  beaucoup  plus  fusibles  que 
l’or,  et  leur  fusibilité  augmente  avec  la  proportion  du  cuivre, 
aussi  les  emploie-t-on  pour  souder  l’or. 

La  soudure  connue  sous  le  nom  d’or  rouf/e  est  formée  de 
b parties  d’or  et  de  1 partie  de  cuivre.  Quelquefois  on  ajoute  une 
certaine  quantité  d’argent  aux  alliages  de  cuivre  et  d’or  em- 
ployés comme  soudure.  L’or  à 750  millièmes  est  soudé  en  gé- 
néral avec  un  alliage  composé  de  4 parties  d’or,  1 partie  de 
cuivre  et  1 partie  d’argent. 

L’or,  étant  un  métal  peu  dur,  ne  peut  être  employé  à l’état 
de  pureté  pour  fabriquer  les  monnaies,  les  médailles  ou  les  bi- 
joux. Des  monnaies  d’or  pur  se  déformeraient  rapidement,  et 
leur  empreinte  serait  peu  durable,  ün  durcit  l’or  en  y ajoutant 
du  cuivre. 

La  fabrication  de  ces  divers  alliages  est  soumise  au  même 
contrôle  que  ceux  d’argent,  et  leur  titre  est  réglé  par  une  loi. 
On  connaît  plusieurs  titres  pour  l’or  : 


Tilrc. 

Tolérance. 
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Les  alliages  d'or  et  de  cuivre  se  ternissent  d’autant  plus  vile  à 
l’air  que  leur  titre  est  plus  bas.  On  peut  les  rendre  brillants  en 
les  passant  dans  de  l’ammoniaque  caustique,  et  en  les  lavant 
ensuite  à grande  eau. 

Pour  donner  aux  alliages  d’or  la  couleur  franche  de  l’or  pur, 
on  les  soumet  à une  opération  qu'on  appelle  mise  en i couleur. 
Cette  opération  consiste  à déposer  à la  surface  de  l'alliage  une 
couche  mince  de  cuivre  métallique,  ou  à dissoudre  une  partie 
du  cuivre  et  de  l’argent  contenus  dans  l’alliage,  afin  de  laisser 
l’or  presque  pur  i\  la  surface. 

AMALGAMES  d'oR. 

L'or  se  combine  très  facilement  avec  le  mercure,  même  à la 


r 
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température  ordinaire.  11  suffit  d’exposer  une  lame  d’or  à la  plus 
faible  émanation  mercurielle  pour  la  blanchir.  Cette  propriété 
sert  même  quelquefois  à reconnaître  des  traces  de  mercure. 
Une  pièce  d’or  frottée  avec  du  mercure  devient  très-fragile  et 

peut  se  briser  facilement  entre  les  doigts. 

Le  mercure  dissout  une  grande  quantité  d’or  sans  cesser 
d’ètre  liquide.  L’amalgame  est  d’un  blanc  d’argent  ; lorsqu’il 
est  saturé  d’or,  il  devient  légèrement  jaunâtre,  et  prend  la 
consistance  de  la  cire. 

L’or  en  écailles,  nommé  souvent  poudre  d’or,  qu’on  emploie 
dans  la  peinture,  s’obtient  en  alliant  1 partie  d’or  et  8 parties 
de  mercure,  et  en  séparant  ensuite  ce  dernier  métal  par  la  dis- 
tillation. 

Tous  les  amalgames  d’or  laissent  un  résidu  d’or  pur  lorsqu’on 
les  chaulfe  au  rouge  vif. 


ALLIAGES  d’or  ET  d’aRGENT. 

L’or  et  l’argent  peuvent  s’unir  en  toutes  proportions.  Les  al- 
liages d’or  et  d’argent,  abandonnés  à un  refroidissement  très- 
lent,  éprouvent  une  sorte  de  liquation. 

La  densité  de  ces  alliages  est  à peu  près  la  même  que  la 
moyenne  des  densités  des  métaux  qui  les  constituent. 

Les  alliages  d’or  et  d’argent  sont  plus  fusibles  que  l’or. 

Ils  sont  plus  durs  et  plus  élastiques  que  l’or  et  l’argent. 

Ces  alliages  sont  très-employés  par  les  orfèvres,  et  portent  les 
noms  d’or  jaune,  d’or  pâle,  d’or  vtrt,  d ’électrum. 

L’or  vert,  qui  est  l'alliage  le  plus  employé,  est  formé  d’en- 
viron 70  parties  d’or  et  de  30  parties  d’argent. 

L ’électrum  se  compose  de  4 parties  d’or  et  de  1 partie  d’ar- 
gent. 

Le  vermeil  est  de  l’argent  doré. 

11  existe  des  alliages  naturels  d’or  et  d’argent  qui  présentent 
les  compositions  les  plus  diverses.  (MM.  Doussingault  et  G.  Rose.) 
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La  détermination  approximative  du  titre  de  l’or  peut  être  faite 
avec  la  pierre  de  touche,  et  porte  le  nom  d’essai  au  touchau.  Cette 
operation,  entre  des  mains  exercées,  donne  le  titre  d’un  alliage 
d or  a moins  d un  centième,  et  présente  l’avantage  de  ne  pas 
altérer  les  picces  dont  on  veut  connaître  approximativement 
j 6 n 1 1 e. 

L essai  au  touchau  nécessite  l’emploi  : 1°  de  la  pierre  de  touche  ; 
2°  des  touchaux  ; 3°  de  1 acide  pour  les  touchaux. 

La  pierre  qui  sert  pour  les  essais  au  touchau  est  connue  sous 
le  nom  de  corneenne  lydienne,  ou  simplement  de  lydienne,  parce 
qu  on  la  retirait  autrefois  de  la  Lydie.  On  se  sert  maintenant  de 
celles  qui  viennent  de  Saxe,  de  Bohême  ou  de  Silésie.  Les  pierres 
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de  Silésie  sont  des  basaltes;  elles  sont  formées  de  50  de  silice, 
25  d’oxyde  de  fer,  15  d’alumine,  8 de  chaux  et  2 de  magnésie. 
Elles  sont  noires,  très-dures,  inattaquables  par  les  acides;  elles 
sont  rugueuses,  et  retiennent  facilement  les  traces  des  alliages 
d'or  qu’on  frotte  contre  leur  surface. 

D’Arcet a préparé  des  pierres  de  touche  qui  présentent  les 
principales  propriétés  des  pierres  naturelles. 

Les  touchaux  sont  de  petites  lames  d’alliage  d’or  et  de  cuivre, 
dont  les  titres  sont  connus.  On  s’en  sert  pour  comparer  leurs 
traces  sur  la  pierre  <3e  touche  avant  et  après  l’action  de  l’acide, 
avec  les  traces  laissées  dans  les  mêmes  circonstances  par  les  al- 
liages qu’on  exajnine. 

L’acide  pour  les  touchaux  se  compose  de  98  parties  d’acide  azo- 
tique de  1,310  de  densité  (37°  Baumé),  de  2 parties  d’acide 
chlorhydrique  d’une  densité  de  1,173  (21°  Baumé),  de  25  parties 
d’eau.  L’acide  pour  les  touchaux  peut  être  formé  de  123  parties 
d’acide  azotique  à 31°  Baumé  et  de  2 parties  d’acide  chlorhy- 
drique à 21°  Baumé.  (M.  Levol.) 

Pour  essayer  un  alliage  d’or  à la  pierre  de  touche,  on  fait  sur 
cette  pierre  plusieurs  touches  de  4 à 5 millimètres  de  longueur 
sur  2 a 3 millimètres  de  largeur  ; on  a le  soin  de  ne  pas  se  servir 
des  premières  louches,  si  l’objet  a été  fortement  déroché  ou 
mis  en  couleur,  parce  que,  sa  surface  se  trouvant  à un  titre  plus 
élevé  que  l’intérieur,  l’essai  fait  sur  les  premières  touches  serait 
inexact. 

La  trace  définitive  étant  faite,  on  la  compare  avec  d’autres 
traces  laissées  par  des  touchaux  dont  les  titres  sont  connus;  on 
mouille  ces  diverses  traces  avec  une  barbe  de  plume  ou  une 
baguette  de  verre  trempée  dans  l’acide,  et  l’on  examine  l’effet 
de  l’acide. 

La  trace  disparaît  entièrement  et  presque  subitement  si  elle 
a été  faite  avec  du  cuivre  ; elle  résiste  si  le  bi  jou  est  au  litre  de 
750  millièmes  ou  au-dessus  ; dans  ce  cas,  un  linge  fin  passé  lé- 
gèrement sur  la  pierre  n’enlève  pas  la  trace. 

Avec  une  certaine  habitude,  on  évalue  d'une  manière  très- 
approximative  le  titre  de  l’alliage  en  consultant  la  teinte  verte 
plus  ou  moins  foncée  que  prend  l’acide,  ainsi  que  l’épaisseur  et 
la  couleur  de  la  trace  d’or  qui  reste  sur  la  pierre,  surtout  en 
faisant  des  épreuves  comparatives  avec  les  touchaux  dont  les 
titres  sont  connus. 
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Ce  mode  d’essai,  qui  remonte  à une  époque  fort  ancienne, 
est  fondé  sur  la  propriété  que  présente  l’or  d'être  inaltérable  au 
contact  de  l’air  aux  températures  les  plus  élevées,  tandis  que  le 
cuivre  et  la  plupart  des  autres  métaux  qui  l’accompagnent, 
placés  dans  les  mêmes  circonstances,  s’oxydent  au  contraire 
avec  facilité. 
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Nous  supposerons  d’abord  qu  il  s’agit  d analyser  un  alliage 
binaire  d’or  et  de  cuivre. 

Il  est  assez  difficile  d’analyser  exactement  les  alliages  d or  et 
de  cuivre  en  les  passant  à la  coupelle  avec  du  plomb,  et  en  dé- 
terminant le  poids  du  boulon  de  retour  ; ce  boulon  retient  tou- 
jours du  cuivre  et  même  du  plomb  ; et  de  plus,  si  l’alliage  con- 
tenait de  l’argent,  ce  métal  reste  uni  à l’or.  Toutefois,  dans  des 
essais  qui  ne  nécessitent  pas  un  très-haut  degré  de  précision,  la 
coupellation  suffit  pour  l’analyse  des  alliages  d’or  et  de  cuivre  : 
on  peut  même  dire  qu’elle  fournit  quelquefois  des  résultats  plus 
précis  que  la  coupellation  de  l’argent,  parce  que  l’or  est  moins 
volatil  que  ce  dernier  métal,  et  pénètre  plus  difficilement  dans 
la  coupelle. 

Des  expériences  faites  sur  des  monnaies,  des  médailles  d'or  et 
sur  des  alliages  d'or  et  de  cuivre,  qu’on  a coupellés  avec  du 
plomb,  aune  température  d’un  roüge  vif,  ont  indiqué  quelque- 
fois très-exactement  le  titre  de  l'or,  mais  elles  ont  aussi  donné 
des  surcharges  ou  des  pertes  de  1,  2 et  3 millièmes.  La  princi- 
pale difficulté  que  présente  la  coupellation  directe  d’un  alliage 
d’or  et  de  cuivre  paraît  consister  surtout  dans  l’absorption  de 
l’or  par  la  coupelle,  lorsque  la  température  est  très-élevée,  et 
dans  l’impossibilité  de  séparer  complètement  le  cuivre  et  le 
plomb,  lorsqu’au  contraire  la  température  est  trop  basse. 

Pour  analyser  exactement  un  alliage  d’or  et  de  cuivre,  on  le 
coupelle  à une  température  modérée  avec  une  certaine  quan- 
tité d'argent,  et  l’on  traite  le  boulon  par  un  excès  d’acide  azo- 
tique qui  dissout  les  métaux  étrangers  et  laisse  l’or  à l’état  de 
pureté.  Cette  opération  porte  le  nom  d & départ. 

Pour  que  l’analyse  donne  des  résultats  exacts,  on  doit  obser- 
ver un  certain  rapport  entre  la  proportion  de  l’or  et  celle  de 
l’argent  qu’on  ajoute  à l’alliage. 

Si  l’on  employait  une  trop  faible  quantilé  d’argent,  la  présence 
de  l’or  empêcherait  l’acide  azotique  de  dissoudre  entièrement 
le  cuivre  et  l’argent.  Si  l’argent  était  en  grand  excès,  l’or,  après 
l'action  de  l’acide  azotique,  serait  très-divisé,  et  par  conséquent 
plus  difficile  à rassembler  et  à laver. 

Une  longue  expérience  a montré  que  l’opération  du. départ, 
c’est-à-dire  la  séparation  de  l’argent  au  moyen  de  l’acide  azo- 
tique, se  fait  d’une  manière  complète  lorsque  le  bouton  renferme 
1 partie  d’or  et  3 parties  d’argent  ; aussi  donne-t-on  le  nom 
a inquai  talion  à l’opération  qui  a pour  but  d’ajouter  à l’alliage 
une  quantité  d argent  telle,  que  l’or  soit  à l’argent  dans  le  rap- 
port de  1 : 3. 

Quant  au  plomb  nécessaire  pour  passer  l’alliage  à la  coupelle, 
sa  proportion  doit  augmenter  avec  celle  du  cuivre. 

La  coupellation  de  l’or  n’exige  pas  les  mêmes  soins  minutieux 
que  la  coupellalion  de  l’argent,  parce  que  le  rochage  est  moins 
a craindre,  et  surtout  parce  que  l’or  n’est  point  volatil,  et  que 
la  coupelle  1 absorbe  difficilement. 

Cependant,  1 alliage  ne  doit  être  laissé  dans  le  moufle  que  le 
temps  nécessaire  à sa  coupellation.  Si  l'or  était  abandonné  pen- 


416  ANALYSE  DES  ALLIAGES  D’OR  FAR  LA  COUPELLATION. 

dant  quelques  minutes  dans  la  coupelle  à une  température  d’un 
rouge  vif,  et  au  milieu  du  courant  d’air  qui  s’établit  toujours 
dans  le  moufle,  il  pourrait  éprouver  une  perte  de  2 à 3 milliè- 
mes de  son  poids. 

Avant  de  procéder  à l’analyse  exacte  d’un  alliage  d’or,  il  faut 
connaître  approximativement  son  titre;  afin  de  l’inquarter,  on 
approxime  au  moyen  de  la  pierre  de  touche,  ou  en  passant  à la 
coupelle,  08rJ00  d’alliage  avec  0,300  d’argent  et  t gramme  de 
plomb.  Le  boulon,  aplati  et  mis  en  ébullition  pendant  quelques 
minutes  avec  5 ou  6 gr.  d’acide  azotique,  donne  un  résidu  d’or 
dont  le  poids  indique  le  titre  approximatif  de  l’alliage.  • 

On  pèse  ensuite  avec  exactitude  08r,300  d’alliage,  on  l’intro- 
duit dans  un  petit  morceau  de  papier  avec  la  quantité  d’argent 
nécessaire. 

On  pèse  également  le  plomb  nécessaire  à la  coupellation,  et 
on  le  porte  dans  une  coupelle  bien  rouge;  lorsque  le  plomb  est 
découvert , c’est-à-dire  que  sa  surface  est  nette  et  brillante,  on  y 
ajoute  l’alliage  ainsi  que  l’argent.  Les  phénomènes  indiqués 
* dans  la  coupellation  de  l’argent  se  représentent  avec  quelques 
légères  différences  dans  la  coupellation  de  l’or. 

Lorsque  le  bouton  s’est  fixé,  on  l'enlève,  ou  l’aplatit  sur  un  tas 
d’acier,  on  le  recuit,  on  le  lamine,  et  on  le  recuit  une  seconde 
fois.  La  lame  mince  ainsi  obtenue,  roulée  sur  elle  même  en 
spirale,  constitue  le  cornet  qu’il  faut  soumettre  au  départ,  c’est- 
à-dire  à l’action  de  l’acide  azotique. 

On  introduit  le  cornet  dans  un  petit  matras  d’essai  et  on  le 
fait  bouillir  une  première  fois  pendant  20minutes  avec30à  33  gr. 
d’acide  azotique  a 22°  Baumé,  et  une  seconde  fois  pendant  1 0 mi- 
nutes avec2b  à 30  gr.  du  même  acide  à 32°  Baumé.  Un  acide  trop 
concentré  employé  en  premier  lieu  pourrait  déchirer  le  cornet. 

Après  cette  double  ébullition,  on  lave  le  cornet  à deux  re- 
prises avec  de  l’eau  distillée  ; on  remplit  entièrement  d’eau  le 
matras,  et  on  le  renverse  avec  précaution  dans  un  petit  creuset 
d’argile  où  le  cornet  tombe  sans  se  briser.  On  décante  l'eau  qui 
recouvre  l’or,  et  on  porte  le  creuset  à une  température  rouge, 
mais  insuffisante  toutefois  pour  fondre  le  métal.  Le  poids  du 
cornet  donne  le  titre  de  l’alliage. 

Le  cornet  qui  a subi  l’action  de  l’acide  azotique  est  volumi- 
neux, d’un  brun  jaunâtre  et  excessivement  friable;  il  serait  im- 
possible de  le  toucher  avec  les  doigts  sans  le  briser;  on  ne  doit 
le  manier  que  sous  l’eau  ; le  recuit  rapproche  les  particules  de 
l’or  et  leur  donne  de  l’adhérence. 

Pendant  le  recuit,  le  cornet,  sans  changer  de  forme,  se  réduit 
à la  moitié  ou  au  tiers  de  son  volume. 

Le  départ  exécuté  convenablement  ne  laisse  avec  l’or  que 
des  traces  d’argent  qui  produisent  une  légère  surcharge  sur  les 
alliages  très-riches  en  or  qui  n’ont  exigé  que  peu  ae  plomb 
pour  leur  coupellation. 

Lorsque  l’alliage  est  au  contraire  trop  chargé  de  cuivre,  cette 
surcharge  se  trouve  dissimulée  par  l’absorption  de  l’or  dans  la 
coupelle. 
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extraction  de  l’or. 

Pour  les  titres  intermédiaires,  la  surcharge  et  la  perte  peu- 
vent se  compenser,  et  donnent  un  titre  exact. 

affinage  des  métaux  précieux. 

On  donne  ce  nom  à une  opération  exécutée  en  grand  dans 
plusieurs  usines,  où  l’on  retire  l’argent  et  l'or  des  alliages  ter- 
naires d’or  d’argent  et  de  cuivre  qu’on  trouve  dans  le  commerce. 
Cette  opération  consiste  à traiter  les  alliages  par  l’acide  sulfu- 
rique concentré  et  bouillant,  qui  dissout  l’argent  et  le  cuivre 
sans  attaquer  l’or  ; l’or  étant  séparé  de  la  dissolution,  on  pré- 
cipite l’argent  au  moyen  du  cuivre  métallique,  en  sorte  que  les 
produits  définitifs  sont  de  l’or,  de  l’argent  et  du  sulfate  de 
cuivre. 

L’argent  contenant  1/2000  d’or  peut  être  économiquement 
traité  par  ce  procédé;  aussi  a-t-on  pu  retirer  l’or  des  pièces 
d’argent  fabriquées  au  commencement  de  ce  siècle  avant  que 
les  procédés  d’affinage  fussent  aussi  parfaits  qu’ils  le  sont  au- 
jourd’hui. 

extraction  de  l’or. 

L’or  se  trouve  presque  toujours  à l’état  natif;  quelquefois  il 
est  pur  ; le  plus  souvent  il  renferme  des  quantités  variables 
d’argent.  Dans  certaines  localités,  on  le  rencontre  en  combinai- 
son avec  le  tellure. 

11  est  ordinairement  cristallisé  en  cubes,  ou  en  octaèdres,  ou 
sous  des  formes  qui  en  dérivent  ; on  le  rencontre  aussi  en  la- 
melles, en  paillettes  ou  ramifications.  On  l’observe,  mais  assez 
rarement,  en  masses  isolées,  qui  portent  le  nom  de  pépites. 

Les  mines  d’or  les  plus  riches  sont  les  filons  de  sulfure  d’ar- 
gent aurifère  qui  traversent  les  terrains  intermédiaires  ; telles 
sont  les  mines  du  Mexique,  du  Pérou,  de  la  Hongrie  et  de  la 
Transylvanie  et  des  monts  Ourals  en  Sibérie. 

Il  existe  aussi,  mais  d’une  manière  accidentelle,  dans  les  mi- 
nes de  cuivre  du  Hartz  et  de  la  Suède,  dans  les  pyrites  de  fer 
du  Piémont,  de  Freyberg  en  Saxe,  de  Bérézovsk  en  Sibérie,  de 
Marmato  dans  la  Nouvelle-Grenade.  On  a trouvé  dans  la  Cali- 
fornie et  en  Australie  des  filons  de  quartz  aurifère  d’une 
grande  richesse. 

L’or,  disséminé  en  paillettes  dans  les  sables  argileux  et  ferru- 
gineux, forme  des  sables  aurifères  qui  sont  charriés  par  un 
très-grand  nombre  de  rivières  et  que  l’on  exploite  souvent  avec 
avantage. 

Les  sables  les  plus  riches  sont  ceux  qu’on  a découverts  dans 
la  Californie  et  dans  l’Australie  ; les  sables  du  Brésil  sont  moins 
riches,  mais  on  y trouve  en  même  temps  du  platine,  des  dia- 
mants, etc.  On  cite  aussi  ceux  du  Chili,  de  la  Nouvelle-Gre- 
nade, du  Mexique  et  du  Pérou,  de  la  Sibérie. 

11  existe  en  Europe  un  grand  nombre  de  sables  aurifères, 
mais  ils  sont  beaucoup  moins  riches  que  ceux  d’Amérique. 
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En  France,  les  rivières  aurifères  sont  très-nombreuses;  nous 
citerons  l’Ariége,  le  Gardon,  la  Cèse,  le  Rhône  aux  environs  de 
Genève,  le  Rhin  près  de  Strasbourg,  la  Garonne  près  de  Tou- 
louse, l’Hérault  près  de  Montpellier,  etc.  Ges  sables  ne  sont  pas 
assez  riches  pour  être  exploités  régulièrement. 

L’or  s’extrait  des  terrains  d’alluvion  ou  des  filons  par  des 
procédés  que  nous  allons  indiquer. 


ORT  DES  TERRAINS  ü’aLLUVION. 

L’alluvion  aurifère  est  soumise  à un  courant  d’eau  assez  ra- 
pide dans  un  canal  étroit. 

Les  matières  terreuses  sont  enlevées  facilement  par  l’eau. 
Lorsqu’il  ne  reste  plus  que  du  gravier,  le  lavage  se  termine  dans 
un  grand  plat  de  bois  de  forme  conique;  on  obtient  d’abord 
un  sable  ferrugineux  qui,  soumis  à un  second  lavage,  donne 
de  l’or  en  poudre. 

Lorsque  l’or  contient  des  grains  de  platine,  on  l’amalgame  en 
le  frottant  sous  l’eau  avec  du  mercure  : dans  ce  cas,  l’or  seul  se 
dissout  dans  le  mercure;  l’amalgame  est  soumis  ensuite  à la 
distillation. 

L’or  de  Ghoco  contient  environ  12  pour  100  de  platine  en 
grains. 

OR  DES  FILONS. 

L’or  des  filons  se  trouve  ordinairement  mélangé  à la  pyrite  de 
fer,  à l’oxyde  de  fer,  à la  blende,  au  sulfure  d’antimoine,  etc. 

Dans  plusieurs  contrées,  on  exploite  les  sulfures  de  cuivre, 
de  plomb,  d’argent,  qui  renferment  assez  d’or  pour  couvrir  les 
frais  du  travail.  11  y a des  minerais  aurifères  dans  lesquels  la 
proportion  d’or  ne  s’élève  pas  fl  rrhr:,  et  qui  cependant  sont 
traités  avec  avantage. 

Un  extrait  l’or  : 

1°  Par  la  fonte; 

2°  Par  le  lavage  ; 

3°  Par  l’amalgamai  ion. 

Le  traitement  par  la  fonte  consiste  à fondre  le  minerai,  soit 
seul,  soit  avec  des  matières  plombifères,  de  manière  à former 
des  malles  qui  sont  soumises  a l’action  du  plomb  fondu  qui  s’al- 
lie fl  l’or.  L’or  est  ensuite  séparé  par  la  coupellation. 

L’extraction  de  l’or  par  lavage  est  une  opération  dans  laquelle 
le  minerai,  après  avoir  été  grillé  dans  un  fourneau  à réverbère, 
est  soumis  au  lavage  dans  des  plats  de  bois,  et  débarrassé  ainsi 
des  matières  étrangères  plus  légères  que  l'or,  qui  se  trouvent 
entraînées  par  les  lavages. 

L’amalgamation  convient  à tous  les  minerais. 

Cette  méthode  consiste  à broyer  du  minerai  avec  du  mer- 
cure au  moyen  d'un  moulin  qui  ressemble  beaucoup  a celui 
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que  l’on  emploie  pour  broyer  le  sable  dans  les  fabriques  de  por- 
celaine. 

On  fait  arriver  un  courant  d’eau  continu  sur  le  minerai,  afin 
d’enlever  les  matières  étrangères;  on  relire  l'amalgame  à me- 
sure qu’il  se  forme;  on  le  filtre  pour  le  séparer  du  mercure  en 
excès,  et  on  le  soumet  ensuite  à la  distillation.  On  obtient  ainsi 
de  l’or  argentifère. 

En  Californie  et  en  Australie,  on  emploie,  depuis  quelques 
années,  un  procédé  analogue  pour  extraire  l’or  des  roches 
quartzeuses  qui  le  renferment.  La  machine  en  usage,  qui  broie, 
lave  et  amalgame  le  minerai  du  même  coup,  a été  imaginée  par 
M.  Berdan,  de  New-York.  On  assure  que  l’extraction  de  l’or  par 
cette  méthode  est  tellement  supérieure  à ce  qu’on  obtient  à 
l'aide  des  procédés  anciens,  que  les  résidus  des  lavages  ordi- 
naires rendent,  dans  la  machine  de  Berdan,  plus  d’or  qu’on  n’en 
avait  retiré  du  minerai  à la  première  opération. 

Pour  séparer  l’or  de  l’argent,  on  chauffe  l’alliage  au  rouge 
obscur  dans  un  vase  poreux,  pendant  vingt-quatre  ou  trente 
heures,  avec  un  ciment  composé  de  sel  marin  et  de  brique  pi- 
lée; l’or  se  débarrasse  alors  de  presque  tout  l’argent  ; l’argent 
passe  dans  le  ciment  à l’état  de  chlorure,  d’où  il  est  extrait  par 
l’amalgamation. 


DORURE. 


Un  grand  nombre  d’objets  sont  dorés  au  moyen  de  feuilles 
dor  qu’on  fixe  avec  différents  mordants.  C’est  ainsi  qu’on  dore 
le  bois,  le  carton,  le  cuir,  les  grilles  de  fer,  etc. 

Pendant  longtemps  on  dorait  le  cuivre  et  ses  alliages  au  moyen 
cl  un  amalgame  dor  qu  on  appliquait  sur  les  pièces  parfaite- 
ment  decapees  ; on  chauffait  pour  volatiliser  le  mercure,  et  l’on 
obtenait  une  pellicule  d’or  adhérente  dont  l’épaisseur  ne  pou- 
vait dépasser  une  certaine  limite. 

Cette  méthode  est  presque  complètement  remplacée  par  la 
dorure  au  trempé  et  par  la  dorure  galvanique. 

La  dorure  au  trempé  s’emploie  surtout  pour  les  bijoux  de 
cuivre  quon  veut  recouvrir  d’une  légère  couche  d’or;  on  se 

Dotafj" tid«SSiTiU  ‘i00  Ie  Perclll01'ure  d'or  et  de  bicarbonate  de 
demi  mi  nul  P ? . Plonger  dans  cette  liqueur  pendant  une 

sont  '«£?£  lSic°&ellffiaI.a.b  ™.enî.  «caÇ.és  «vec  soin.  Ils 
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poius  ae  Dicaibonate  de  potasse,  dans  130  fois  son  noids  d’eau 

cet  usage  est  le  c^m  re  ï^Ki  d i°.r  qui  convient  le  mieux  pour 
t u-  , *e.cyanuie  double  d or  et  de  potassium 

vorhl,l.'Je  S d<!1,en!  c,re  drapés  et  soumis  à dos  préparations 
'attables  avec  la  nature  du  mêlai;  on  les  plonge  Vns  le  K 
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aurifère  en  les  mettant  en  communication  avec  les  deux  pôles 
d’une  pile  dont  l’intensité  doit  être  convenable.  L’épaisseur  de 
la  couche  d’or  déposée  dépend  de  la  durée  de  l’immersion  et  de 
l’intensité  du  courant  électrique. 

On  argente  par  des  procédés  analogues  en  remplaçant  le  bain 
aurifère  par  une  dissolution  de  cyanure  de  potassium  et  d’ar- 
gent, ou  mieux  de  cyanure  de  calcium  et  d’argent. 

On  obtient  aussi  par  les  procédés  galvaniques  des  dépôts  de 
platine,  de  cuivre,  de  zinc,  etc.,  ou  même  d’alliages  métalli- 
ques, tels  que  le  bronze  et  le  laiton. 

GALVANOPLASTIE. 

La  galvanoplastie  est  d’invention  toute  moderne;  les  travaux 
de  MM.  Daniell,  de  la  Rive,  Spencer  et  Jacobi,  lui  ont  servi 
de  base. 

Dans  la  galvanoplastie,  on  peut  se  proposer  de  résoudre  deux 
questions  : 

t°  Recouvrir  un  objet  donné,  au  moyen  d'un  courant  élec- 
trique, d’un  métal  sous  la  forme  d’une  couche  continue,  qui 
reproduit  tous  les  détails  de  l’objet. 

2°  Précipiter  sur  le  moule  d’un  objet  une  couche  métallique 
continue  qui,  séparée  du  moule,  est  la  représentation  extérieure 
de  l’objet  lui-même. 

Dans  les  deux  cas,  la  reproduction  du  modèle  est  fondée  sur 
la  propriété  que  possèdent  les  courants  électriques  de  décom- 
poser les  sels  métalliques  en  dissolution,  de  telle  sorte  que  le 
métal  réduit  se  porte  au  pôle  négatif,  tandis  que  l’oxygène  et 
les  acides  provenant  de  la  décomposition  du  sel  se  portent  au 
pôle  positif. 

Lé  métal  que  l’on  emploie  le  plus  souvent  est  le  cuivre  ; on 
décompose  par  un  faible  courant  électrique  une  dissolution  de 
sulfate  de  cuivre  saturée  et  un  peu  acide.  L’objet  qu'on  veut 
recouvrir  de  cuivre  est  placé  au  pôle  négatif  de  la  pile  et  plonge 
dans  la  dissolution;  s’il  n’est  pas  conducteur,  on  le  recouvre  de 
plombagine  ; c’est  le  cas  le  plus  général,  car  on  commence  le 
plus  souvent  par  mouler  en  plâtre  ou  mieux  en  gutta-percha 
l’objet  qu’on  veut  reproduire.  Ce  moule  non  conducteur  est 
mèlallisé  avec  de  la  plombagine,  puis  recouvert  d'un  dépôt  de 
cuivre  qui  représente  exactement  l’objet  proposé. 

Les  moules  de  plâtre  doivent  être  imprégnés  d’acide  stéari- 
que fondu  qui  les  rend  imperméables. 


PLATINE.  Pt. 

Equiv.  = 1232,03  ou  98,56. 

Le  platine  n’a  été  introduit  en  Europe  que  vers  l’année  R 40; 
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son  nom  vient  du  -mot  espagnol  platina,  diminutif  de  plata,  ar- 
gent. Ce  métal  était  connu  depuis  longtemps  en  Amérique, 
mais  on  n’en  faisait  aucun  usage;  ce  n’est  que  depuis  le  com- 
mencement de  ce  siècle  qu’il  est  employé  dans  les  laboratoires 
de  chimie  et  dans  les  arts. 

Le  platine  forgé  est  presque  aussi  blanc  que  l’argent  ; il  prend 
un  grand  éclat  par  le  poli  ; il  n’a  ni  saveur  ni  odeur  ; il  est  très- 
ductile  et  très-malléable  ; il  occupe  le  cinquième  rang  parmi 
les  métaux  pour  la  malléabilité  et  le  troisième  pour  la  duc- 
tilité. 

Un  fil  de  2 millimètres  de  diamètre  se  rompt  sous  un  poids- 
de  124  kilogrammes. 

Le  platine  est  plus  mou  que  l’argent  ; mais  des  traces  d'iri- 
dium augmentent  sa  dureté.  Il  est  plus  dur  que  le  cuivre  et 
moins  dur  que  le  fer.  C’est  le  moins  dilatable  de  tous  les  mé- 
taux. Sa  densité  varie  entre  21,47  et  21,53,  selon  qu’il  a été 
plus  ou  moins  écroui.  La  densité  du  platine  fondu  est  seule- 
ment 2t.  (Marchand.)  Elle  est  égale  à 21,15  suivant  MM.  Deville 
et  Debray. 

Le  platine  est  infusible  au  feu  de  forge,  mais  il  fond  facile- 
ment au  chalumeau  à gaz  hydrogène  et  oxygène,  ou  à la  chaleur 
produite  par  une  pile  énergique.  A la  chaleur  blanche,  il  se  ra- 
mollit, se  laisse  forger,  et  peut  se  souder  sur  lui-même  comme 
le  fer.  Cette  propriété  est  très-précieuse  pour  la  fabrication  des 
ustensiles  de  platine.  Le  platine  paraît  être  volatil  lorsqu’on  le 
chauffe  à une  température  très-élevée,  et  produit  des  étincelles 
brillantes  quand  on  l’expose  à la  flamme  du  chalumeau  à gaz 
hydrogène  et  oxygène. 

Le  platine  n’est  oxydé  par  l'air  ni  à froid  ni  à chaud.  Il  ne  dé- 
compose l'eau  dans  aucune  circonstance,  et  n’est  attaqué  que 
par  un  petit  nombre  d’acides. 

L’acide  azotique  n’a  pas  d’action  sur  le  platine  pur,  mais  il  le 
dissout  lorsqu’il  est  allié  à une  quantité  suffisante  d’argent  ou 
d’or.  Son  véritable  dissolvant  est  l’eau  régale  : 100  parties  d’une 
eau  régale,  formée  de  75  parties  d’acide  chlorhydrique  à 15°  et 
de  25  parties  d’acide  azotique  à 35°,  peuvent  dissoudre  13,2  par- 
ties de  platine. 

Les  acides  sulfurique  et  chlorhydrique  ne  dissolvent  pas  le 
platine. 

Le  platine  est  fortement  attaqué  par  la  potasse  et  la  lithine, 
et  plus  dilficilement  par  la  soude.  Un  mélange  de  nitre  et  de 
potasse  l’attaque  très-rapidement. 

Le  bisulfate  de  potasse  agit  aussi  sur  le  platine. 

Plusieurs  oxydes,  môme  ceux  qui  sont  irréductibles  par  la 
éle  é11^  a a<Iuen^  e Pleine  sous  l’influence  d’une  température 

Le  platine  en  mousse  s’unit  au  soufre  lorsqu’on  le  chauffe 
sulnsamment;  le  platine  forgé  ne  se  sulfure  que  très-difficile- 
ment. 1 

Le  phosphore  et  l’arsenic  s’unissent  aussi  au  platine  en 

ponge,  et  forment  un  phosphure  et  un  arséniure  très-fusibles. 

il. 
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Le  chlore  est  absorbé  lentement  par  le  platine.  L’iode  et  le 
brome  n’ont  pas  d’action  sur  lui. 

Un  mélange  de  silice  et  de  charbon  attaque  ce  métal,  et  forme 
du  siliciure  de  plaline  (M.  Boussingault)  ; les  creusets  de  pla- 
tine se  trouvent  rapidement  attaqués  lorsqu’on  les  chauffe  dans 
un  feu  de  charbon,  car  les  cendres  contiennent  toujours  de  la 
silice.  Il  est  indispensable,  pour  conserver  un  creuset  de  pla- 
tine, de  l’introduire  dans  un  creuset  de  Hesse  quand  on  le 
chauffe  au  charbon. 

Le  platine  s’allie  avec  presque  tous  les  métaux  à une  tempé- 
rature plus  ou  moins  élevée  ; lorsqu’il  est  très-divisé,  il  peut 
s’unir  au  mercure. 

Le  platine  métallique  se  présente  sous  différents  aspects. 

Lorsqu’il  provient  de  la  calcination  du  chlorure  de  platine 
ammoniacal,  il  est  spongieux,  terne,  d'un  gris  cendré  : on  le 
nomme  alors  plaline  en  éponge  ou  en  mousse.  L’éponge  de  platine 
prend  de  l’éclat  par  le  frottement. 

Lorsque  le  platine  se  précipite  d’une  de  ses  dissolutions,  il  se 
présente  quelquefois  sous  la  forme  d’une  poudre  noire  que  l’on 
nomme  noir  de  platine.  On  peut  préparer  le  noir  de  platine  par 
différentes  méthodes;  celle  que  l’on  suit  ordinairement  con- 
siste à dissoudre  du  protochlorure  de  platine  dans  une  disso- 
lution concentrée  de  potasse,  et  à verser  peu  à peu  de  l'alcool 
dans  la  liqueur  chaude,  qu’on  remue  continuellement  jusqu'à 
ce  qu’il  ne  se  fasse  plus  d'effervescence  : il  se  dégage  de  l’acide 
carbonique,  et  le  platine  se  précipite  sous  la  forme  d’une  pous- 
sière noire  que  l’on  fait  bouillir  successivement  avec  de  l'alcool, 
de  l’acide  chlorhydrique,  de  la  potasse,  et,  en  dernier  lieu, 
avec  de  l’eau.  (M.  Liebig.) 

L’éponge  et  le  noir  de  platine  peuvent,  comme  le  charbon, 
condenser  les  gaz  en  dégageant  de  la  chaleur,  et  déterminent, 
en  présence  de  l’air,  l’inflammation  des  gaz  et  des  vapeurs  com- 
bustibles. 

Le  noir  de  platine  peut  absorber  jusqu’à  745  fois  son  volume 
d’hydrogène. 

Le  platine  divisé  possède  la  propriété  de  déterminer  des 
combinaisons  par  sa  seule  présence.  Nous  l'appellerons  ici  les 
principales  réactions  qui  s'opèrent  sous  l'influence  du  noir  ou 
de  la  mousse  de  platine. 

L’alcool  absorbe  l’oxygène  en  présence  du  noir  de  platine,  et 
se  change  en  acide  acétique  : 

c.wo*  4-  0‘  = CWOMIO  + ÎHO. 

Alcool.  Aciilc  acétique. 


Le  noir  de  platine,  mêlé  à des  dissolutions  alcalines,  jouit  de 
la  propriété  de  transformer  rapidement  tous  les  sucres,  au  con- 
tact de  l’air,  en  eau  et  en  acide  carbonique.  (M.  Dœberemer.) 

Sous  l’influence  du  platine  divisé,  plusieurs  substances  epiou- 
vent  des  dédoublements  ou  une  combustion  qui  ne  se  mandes- 
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lent,  en  l'absence  de  ce  métal,  qu’à  des  températures  beau- 
coup plus  élevées. 

Le  deutoxyde  d’azote  et  l’ammoniaque  se  changent  en  acide 
azotique,  sous  l’influence  de  la  mousse  de  platine  et  d’un  excès 
d’oxygène,  et  réciproquement,  les  combinaisons  de  l’azote  avec 
l’oxygène  produisent  toutes  de  l’eau  et  de  l’ammoniaque,  quand 
on  les  décompose  par  un  excès  d’hydrogène,  en  présence  du 
platine  divisé.  (M.  Kulilmann.) 

Berzelius  a donné  à la  force  particulière,  et  d’ailleurs  entiè- 
rement inconnue,  qui  produit  ces  phénomènes,  le  nom  de 
force  catalytique. 

Le  platine  divisé  perd  peu  à peu  ses  propriétés  catalytiques, 
lorsqu’il  reste  exposé  à l’air  libre  ou  qu’on  le  fait  rougir  trop 
fortement.  On  lui  rend  toute  son  énergie  en  le  faisant  bouillir 
avec  de  l’acide  azotique  ou  de  l’ammoniaque,  le  lavant  et  le 
séchant  ensuite. 

Le  platine  du  commerce  n’est  pas  chimiquement  pur  et  ren- 
ferme toujours  des  traces  d’osmium  et  un  peu  de  silicium.  Pour 
se  procurer  le  métal  à l’état  de  pureté,  MM.  Deville  et  Debray 
conseillent  de  le  fondre  dans  la  chaux  au  milieu  d’une  atmo- 
sphère oxydante.  Le  métal  s’affine  et  devient  aussi  doux  que  le 
cuivre. 

Le  platine  forme  deux  oxydes  qui  ont  pour  formules  : PtO 
— PtO  2. 

(*)  PROTOXYDE  DE  PLATINE.  PtO. 

, Le  protoxyde  de  platine  n’est  connu  qu’à  l’état  d’hydrate;  on 
l’obtient  en  précipitant  par  la  potasse  le  protochlorure  de  pla- 
tine; il  se  dépose  sous  la  forme  d’une  poudre  noire  dont  une 
partie  reste  en  dissolution  dans  la  potasse. 

Le  protoxyde  de  platine  est  très-peu  stable  ; lorsqu’on  le  met 
sur  des  charbons  ardents,  il  se  réduit  aussitôt.  11  se  dissout 
lentement  dans  les  acides  azotique,  sulfurique,  acétique,  et  les 
colore  en  brun.  L acide  chlorhydrique  bouillant  le  décompose 
en  bichloiure  et  en  platine  métallique;  lorsqu’il  est  récem- 
ment piécipite,  il  se  dissout  dans  la  potasse  et  dans  la  soude. 


(*)  DEUTOXYDE  DE  PLATINE.  PtOi 2 * * 5. 

i es^  à 1 état  anhydre, son  hydrate  est  d’un  jaune 

In  un,  et  ressemble  au  peroxyde  de  1er  hydraté.  J 

se  décomposé  complètement  à une  température  peu  élevée 

-et  d,°"ne  du  mSlîque! Tes  corps 

!®  réduisent  très-facilement.  Il  se  dissout  dans  les 
I ic  paux  acides,  et  forme  des  sels  colorés  en  brun. 

mm  SG  tj0frn^)lne  avec  |es  alcalis,  les  terres  et  les  oxydes  métalli- 

5 On  nir°r?r  deSiSCIS  dains  leS(Iuels  il  joue  le  rôle  d’acide. 

On  obtient  1 oxyde  de  platine  en  faisant  bouillir  le  chlorure 
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de  platine  avec  un  excès  de  potasse  jusqu’à  ce  que  le  précipité 
jaune  qui  s’est  formé  d’abord,  et  qui  est  un  chlorure  double  de 
plaline  et  de  potassium,  disparaisse  complètement  dans  un 
excès  d’alcali  et  en  précipitant  ensuite  par  l’acide  acétique  le 
platinate  de  potasse  qui  s’est  formé. 

L’hydrate  d’oxyde  de  platine  ainsi  obtenu  est  d'un  brun 
jaune  ; il  se  dissout  dans  la  potasse  et  la  soude,  et  forme  avec 
ces  bases  des plalinates  qui  peuvent  cristalliser  par  l’évaporation. 
{Frémy.) 

(*)  PLATINE  FULMINANT. 

Ce  composé  correspond  probablement  à l’argent  et  à l’or  ful- 
minant ; sa  composition  n’est  pas  encore  connue. 

11  est  pulvérulent,  d’un  brun  foncé,  il  ne  détone  pas  par  le 
choc;  mais,  à une  température  de  204°, il  fait  entendre  une  dé- 
tonation très-forle.  11  est  insoluble  dans  l’eau,  dans  les  acides 
azotique  et  chlorhydrique;  il  se  dissout  dans  l’acide  sulfurique. 

On  peut  l’obtenir  en  décomposant  le  chlorure  de  platine  am- 
moniacal parla  potasse,  ou  en  précipitant  le  sulfate  de  platine 
par  l’ammoniaque  et  faisant  digérer  le  précipité  avec  un  excès 
d’ammoniaque. 


CARACTÈRES  DES  SELS  DE  PLATINE. 

(*)  SELS  DE  PROTOXYDE. 

Potasse.  — Pas  de  précipité  si  la  dissolution  est  étendue. 

Ammoniaque.  — Précipité  vert. 

Carbonate  de  potasse.  — Précipité  brun,  qui  ne  se  dépose  qu’au 
hout  d’un  certain  temps. 

Carbonate  d’ ammoniaque.  — Pas  de  précipité. 

Cyanoferrure  et  cyanoferride  de  potassium.  — Pas  de  précipité. 

Azotate  de  protoxyde  de  mercure.  — Précipité  noir. 

Protochlorure  d’étain.  — Coloration  brune. 

Iodure  de  potassium.  — D’abord  coloration  rouge  et  ensuite 
précipité  noir. 

Acide  sulfhydrique  et  sulfhydrate  d ammoniaque.  — Précipite 
noir. 


SELS  DE  DEUTOXYDE. 

Ces  caractères  se  rapportent  surtout  au  bichlorure  de  platine. 

Potasse.  — Précipité  jaune  de  chlorure  double  de  platine  et 
de  potassium  ; ce  précipite  est  soluble  à chaud  dans  un  grand 
excès  de  potasse. 

Soude.  — Pas  de  précipité.  , . , , , 

Ammoniaque.  — Précipité  jaune  de  chlorure  double  de  pla- 
tine et  d’ammoniaque,  soluble  dans  une  grande  quantité  d eau 
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et  dans  un  excès  d’ammoniaque,  donnant  du  platine  en  éponge 

par  la  calcination.  . , , ... 

(*)  Carbonate  de  potasse.  — Précipite  jaune  de  chlorure  double 

de  platine  et  de  potassium.  .... 

(*)  Carbonate  d’ ammoniaque.  — Précipité  jaune  de  chlorure 

de  platine  ammoniacal.  

(*)  Sels  de  potasse  ou  d’ammoniaque.  — Précipités  jaunes. 

(*)  Carbonate  de  soude.  — Pas  de  précipité. 

(*)  Cyanoferrure  de  potassium.  — Pas  de  précipité,  la  liqueur 
se  colore  en  jaune  verdâtre. 

(*)  Cyanoferride  de  potassium.  — Même  réaction. 

(*)  Azotate  de  protoxyde  de  mercure.  — Précipité  jaune  rou- 
geâtre. 

Sulfate  de  protoxyde  de  fer.  — Pas  de  précipité. 

Protochlorure  d’étain.  — Coloration  brune  très-intense. 

(*)  lodure  de  potassium.  — Coloration  brune  et  ensuite  préci- 
pité jaune. 

(*)  Tannin.  — Pas  de  précipité. 

Acide  sulfhydrique.  — D’abord  coloration  et  ensuite  précipité 
de  sulfure  de  platine. 

Sulfhydrate  d’ammoniaque.  — Précipité  noir  soluble  dans  un 
grand  excès  de  réactif. 

Zinc.  — Précipité  noir  de  platine  métallique. 

Les  sels  de  platine  sont  tous  décomposés  par  la  chaleur,  et 
donnent  du  platine  métallique. 

Il  suffit  d’une  très-petite  quantité  d’iridium  ou  d’osmium  pour 
donner  au  chlorure  ammoniaco-platinique  une  teinte  rougeâtre. 


(*)  PROTOCHI.ORURE  DE  PLATINE.  PtC.l. 

Équiv.  = 1675,28  ou  134,02. 

Le  protochlorure  de  platine  est  d’un  brun  verdâtre,  insoluble 
dans  1 eau,  inaltérable  à l’air  : cependant,  lorsqu’on  l’expose 
pendant  longtemps  à la  lumière,  il  noircit  à la  surface.  11  est  in- 
soluble dans  les  acides  azotique  et  sulfurique  : mais  il  se  dissout 
sensiblement  dans  l’acide  chlorhydrique  en  se  transformant  en 
partie  en  bichlorure  et  en  platine. 

11  est  insoluble,  surtout  à chaud,  dans  la  dissolution  de  bichlo- 
rure de  platine. 

La  chaleur  le  décompose  complètement;  les  alcalis  forment 
dans  sa  dissolution  un  précipité  de  protoxyde  de  platine  hydraté. 

Ce  corps  se  combine  facilement  avec  les  chlorures  de  sodium, 
de  potassium,  et  avec  le  chlorhydrate  d’ammoniaque,  et  forme 
des  composés  qu  on  peut  obtenir  cristallisés. 

On  le  préparé  en  dissolvant  du  platine  dans  l’eau  régale,  en 
évaporant  la  liqueur  à sec,  et  chauffant  le  résidu  avec  précau- 
ion  dans  un  bain  d huile  à 200°,  jusqu’à  ce  qu’il  soit  devenu 
insoluble  dans  1 eau.  1 


24. 
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BICHLORURE  DE  PLATINE.  PtCl2. 

Ëquiv.  = 21 18,48  ou  169,47. 

Le  bichlorure  de  platine  est  rouge-brun  à l’état  solide;  ses 
dissolutions  sont  d’un  jaune  foncé;  il  a une  saveur  styplique, 
une  réaction  acide;  il  est  plus  soluble  à chaud  qu’à  froid,  et 
donne  par  l’évaporation  une  masse  brune  déliquescente.  Il  est 
très-soluble  dans  l’alcool  ; il  forme  avec  l’acide  chlorhydrique 
un  chlorhydrate  de  chlorure  de  platine  qui  cristallise  par  le  re- 
froidissement et  perd  son  acide  par  une  évaporation  prolongée. 
La  chaleur  le  change  d’abord  en  prolocblorure,  et  ensuite  en 
platine  métallique. 

L’acide  sulfurique  forme  dans  sa  dissolution  un  précipité  jaune 
de  bichlorure  anhydre. 

Le  mercure  le  réduit,  même  à froid. 

On  le  prépare  en  dissolvant  du  platine  dans  une  eau  régale 
formée  de  2 p.  d’acide  chlorhydrique  et  1 p.  d'acide  azotique,  et 
en  évaporant  à sec  pour  chasser  l’excès  d’acide. 

Le  bichlorure  de  platine  se  combine  avec  presque  tous  les 
chlorures,  et  forme  des  composés  auxquels  on  a donné  le  nom 
de  chloroplatinates. 


(*)  CHLORURE  DOUBLE  DE  POTASSIUM  ET  DE  PLATINE. — CHLOROPLATINATE 
DE  POTASSE.  PtCl2,ClK. 

On  obtient  ce  composé  en  précipitant  le  chlorure  de  platine 
par  le  chlorure  de  potassium.  11  est  jaune,  à peine  soluble  dans 
l’eau:  il  se  dissout  dans  144p.  d’eau  froide.  Il  est  entièrement  in- 
soluble dans  l’alcool  absolu;  il  se  dissout  dans  12083  p.  d’alcool 
à 97°, 5 centésim.,  et  dans  1053  p.  d'alcool  ;l  53°  centésim.  Il  est 
plus  soluble  dans  l’eau  bouillante  ou  dans  l’eau  aiguisée  d’acide 
chlorhydrique;  il  se  dépose  de  sa  dissolution  en  petits  cristaux 
octaédriques.  Sa  dissolution  est  neutre  aux  réactifs  colorés.  C’est 
ce  composé  qui,  en  raison  de  son  peu  de  solubilité  dans  l’eau 
froide,  sert  souvent  à caractériser  les  sels  de  potasse  ou  les  sels 
de  platine. 

11  se  décompose  par  la  chaleur  et  laisse  un  résidu  de  platine 
mêlé  de  chlorure  de  potassium  qu’on  peut  enlever  par  l’eau. 

Lorsqu’on  ajoute  à ce  sel  un  chlorure  alcalin  et  qu’on  chauffe 
fortement  le  mélange,  on  obtient  un  résidu  de  platine  en  cris- 
taux brillants  et  réguliers.  (M.  Jacquelain.) 

(*)  CHLORHYDRATE  D’AMMONIAQUE  ET  CHLORURE  DE  PLATINE.  — CHLORO - 
PLATINATE  D'AMMONIAQUE.  PtCl8,ClH,ÀzHs. 

l'  » 

Ce  composé  ressemble  beaucoup  auchloroplalinatc  de  potasse; 
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il  est  jaune,  peu  soluble  dans  l’eau  froide,  plus  soluble  dans  l’eau 
bouillante;  il  cristallise  en  octaèdres  par  le  refroidissement.  11 
se  décompose  par  la  chaleur,  et  laisse  un  résidu  de  platine  spon- 
gieux. 

Ce  corps  joue  un  grand  rôle  dans  la  fabrication  du  platine; 
c’est  à l’état  de  chloroplatinate  d'ammoniaque  qu’on  précipite  le 
platine  de  ses  dissolutions  ; ce  composé  donne  par  la  calcination 
îe  métal  pur. 

Il  faut  26535  parties  d’alcool  à 77°, 5 centésimaux  pour  dissou- 
dre une  seule  partie  de  chloroplatinate  d’ammoniaque.  11  n’en 
faut  plus  que  065  p.  quand  l’alcool  contient  45  p.  100  d’eau.  La 
présence  de  l’acide  chlorhydrique  augmente  un  peu  cette  solu- 
bilité. (M.  Frénésius.) 

Il  existe  encore  un  grand  nombre  de  cbloroplatinates  ; ceux 
de  baryum,  de  strontium,  de  magnésium,  de  calcium,  sont  solu- 
bles et  peuvent  cristalliser. 

Les  autres  chloroplalinates  métalliques  sont  en  général  inso- 
lubles dans  l’eau. 


(*)  SULFURES  DE  PLATINE. 

On  connaît  deux  sulfures  de  platine  qui  correspondent  aux 
deux  oxydes  et  aux  deux  chlorures,  et  qui  ont  pour  formule  : 
PIS  et  PIS2. 

Le  protosulfure  est  noir,  insoluble  dans  l’eau  ; on  l’obtient  par 
vciie  sèche,  en  chauffant  2 parties  de  soufre  et  1 partie  de  platine 
divisé,  ou  bien  2 parties  de  chlorure  de  platine  ammoniacal. 
(Vauquelin.) 

11  se  produit  par  voie  humide  par  l’action  de  l’acide  sulfhy- 
dnque  ou  d’un  sulfure  alcalin  sur  le  protochlorure  de  platine 
On  prépare  le  bisulfure  par  voie  humide,  en  traitant  le  chlo- 
rure de  platine,  ou  le  chlorure  double  de  platine  et  de  sodium 
par  1 acide  sull'hydrique  ou  par  un  sulfure  alcalin. 

Ce  sulfure  est  noir  : chauffé  en  vase  clos,  il  abandonne  la  moi- 
tié de  son  soufre,  et  se  transforme  en  protosulfure. 

L’acide  azotique  l’attaque  sous  l’influence  de  la  chaleur,  et  le 
change  en  sulfate  de  deutoxyde  de  platine. 

L’action  de  l’air  transforme  rapidement' en  acide  sulfurique 
une  partie  du  soufre  qu’il  contient.  u 

y sensiblement  dans  les  sulfures  alcalins,  ainsi  que 

anî  1 S/1  les  ca.rbonal,es  solubles,  en  formant  des  sulfo- 

sets  qui  sont  décomposés  par  les  acides. 

( ) SELS  DE  1 LATINE  FORMÉS  PAR  LA  COMBINAISON  DU  PROTOXYDE  ET  DU 
BI-OXYDE  DE  PLATINE  AVEC  LES  OXACIDES. 

l«X.^,uVdoett“^r  dCS  SClS  '"'■•“‘“blés  avec 
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L’azotate  de  bi-oxyde  de  platine  est  incristallisable,  d’un  brun 
foncé.  On  le  produit  en  traitant  le  bi-oxyde  de  platine  par  l’acide 
azotique,  ou  en  décomposant  le  sulfate  de  platine  par  l’azo- 
tate de  baryte.  La  dissolution  étendue  de  ce  sel  est  d’un  jaune 
pur.  u, 

L azot^yde  bi-oxyde  de  platine  prend  encore  naissance  quand 
on  attaque  par  l’acide  azotique  des  alliages  de  platine  aurifère 
contenant  une  grande  quantité  d’argent.  11  forme  des  sels  dou- 
bles avec  les  azotates  de  potasse  et  de  soude. 

On  obtient  le  sulfate  de  bi-oxyde  de  platine  en  chauffant  lé- 
gèrement de  l’acide  azotique  fumant  avec  du  sulfure  de  platine, 
et  en  évaporant  le  mélange  à siccité  pour  chasser  l’excès  d’acide 
azotique.  On  peut  aussi  le  préparer  en  décomposant  lebichlorure 
de  platine  par  l’acide  sulfurique.  Ce  sel  est  noir,  amorphe  et 
très-soluble.  Il  se  combine  avec  les  sulfates  alcalins. 

Les  oxydes  de  platine  s’unissent  aussi  avec  l’acide  sulfureux  et 
l’acide  borique;  ces  sels  sont  peu  connus. 


(*)  ALLIAGES  DE  PLATINE. 


Le  platine  se  combine  avec  un  grand  nombre  de  métaux. 

On  obtient  un  alliage  de  platine  et  de  potassium  en  chauffant 
ensemble  ces  deux  métaux;  cet  alliage  est  décomposé  par  l’eau 
et  donne  naissance  è des  paillettes  noires  que  l’on  considère  en 
général  comme  un  liydrure  de  platine. 

Le  fer  se  combine  avec  le  platine  en  toutes  proportions,  et 
forme  des  alliages  qui  se  laissent  aplatir  sous  le  marteau,  et 
peuvent  prendre  un  beau  poli. 

Le  cuivre  et  le  platine  s’unissent  très-facilement.  Ces  alliages 
peuvent  recevoir  un  très-beau  poli,  et  sont  employés  quelque- 
fois pour  faire  des  miroirs  de  télescope. 

Le  plomb  s’unit  au  platine;  aussi  ne  doit-on  jamais  fondre  du 
plomb  dans  un  creuset  de  platine. 

On  connaît  des  alliages  formés  par  le  platine  avec  l’étain,  le 
zinc,  le  bismuth,  l’antimoine,  l’or,  etc. 

Quelques-uns  des  alliages  de  platine  peuvent  être  utilisés 
dans  les  arts.  Les  deux  suivants,  par  exemple,  indiqués  par 
M.  Bolzani,  ressemblent  à l’or,  sous  le  rapport  de  la  couleur,  de 
l’éclat  et  de  la  durée  : 


u. 


Platine 3 

Cuivre 13 


On  modifie  ces  proportions  suivant  la 
couleur  qu'on  veut  avoir. 


Platine 

Argent 

Laiton. 

Nickel 

Cuivre. 


2 

1 

2 

t 

5 


Le  platine  spongieux  s’unit  au  mercure,  mais  ce  métal  est 
sans  action  sur  le  platine  forgé. 
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L’amalgame  de  platine,  traité  par  l’acide  azotique,  donne  une 
dissolution  qui  contient  de  l’azotate  de  bi-oxyde  de  platine. 
(M.  Levol.) 

Le  platine  et  l’argent  se  combinent  aussi  en  toutes  propor- 
tions; lorsque  l’argent  se  trouve  dans  un  alliage  en  quantité 
suffisante,  il  rend  le  platine  complètement  soluble  dans  l’acide 
azotique. 

Une  très-petite  quantité  de  platine  durcit  l’argent. 

Quand  les  alliages  d’argent  contiennent  du  platine,  on  ne  peut 
en  déterminer  le  titre  exact  par  la  coupellation.  Le  platine  pro- 
duit une  surcharge  considérable  dans  les  boutons  d’essai.  Cette 
surcharge,  qui  peut  être  de  10  à 12  millièmes  dans  les  alliages 
d’argent  contenant  un  cinquième  de  platine,  augmente  encore 
avec  la  proportion  de  platine. 

Ces  alliages  sont  sujets  à la  liquation. 


(*)  EXTRACTION  DU  PLATINE  ET  SÉPARATION  DES  MÉTAUX  QUI 

l’accompagnent. 


Le  minerai  de  platine  se  rencontre  dans  les  sables  d’alluvion 
où  l’on  trouve  de  l’or,  et,  dans  certaines  localités,  des  dia- 
mants. 

Les  principales  mines  exploitées  sont  celles  du  Pérou,  dans 
les  provinces  de  Choco,  de  Novita  et  de  Santa-Rita.  Il  se  ren- 
contre aussi  à Barbacoas  (Colombie),  Mato-Grooso  (Brésil),  Car- 
thagène  (Nouvelle-Grenade),  dans  la  rivière  d’Yaki  (Saint-Do- 
mingue). En  \ 823  on  a découvert  du  platine  en  Sibérie,  au 
pied  des  monts  Ourals,  et  on  a signalé  récemment  le  platine 
dans  les  sables  aurifères  et  diamantifères  de  Bornéo. 

Le  minerai  de  platine  est  essentiellement  formé  de  platine, 
d’iridium,  d’osmium,  de  palladium,  de  fer,  de  cuivre  et  d’os- 
miure  d’iridium. 


Il  contient  en  outre  du  fer  chromé,  du  fer  titané,  de  petites 
paillettes  d’alliages  d’or  et  d’argent,  de  petites  hyacinthes,  un 
peu  de  mercure  et  du  sable. 

Lorsque  le  minerai  de  platine  a été  débarrassé  mécanique- 
ment de  la  plus  grande  partie  des  matières  étrangères  avec 
lesquelles  il  est  mêlé,  on  le  soumet  à plusieurs  reprises  à l’ac- 
tion d un  mélangé  d’acide  chlorhydrique  en  excès  et  d’acide 
azotique  qui  opéré  la  dissolution  du  platine.  On  étend  cette  eau 
regale  dune  petite  quantité  d’eau,  afin  qu’elle  dissolve  le 
moins  possible  d iridium,  qui  rend  le  platine  cassant.  L’action 
de  1 eau  regale  sur  le  minerai  de  platine  doit  être  continuée 
jusqu  a ce  qrie  les  liqueurs  cessent  de  se  colorer  en  jaune  ; elle 
t onne  lieu  a un  dégagement  abondant  de  vapeurs  nitreuses  et 
t acide  osmique;  ces  vapeurs  sont  entraînées  dans  une  che- 

St  très-ïlétère  age  ^ tr6s*aclif>  car  1>adde  osmique 
Le  minerai,  épuisé  par  l’eau  régale,  laisse  un  résidu  qui 
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contient  des  paillettes  d’osmiure  et  d’iridium,  de  l’iridium  mé- 
tallique en  poudre  noire,  et  quelquefois  des  hyacinthes,  du 
fer  chromé  ou  titané  et  du  quartz.  Une  très-petite  quantité  de 
platine  peut  aussi  échapper  à l’action  de  l’eau  régale. 

La  dissolution  de  platine,  après  avoir  été  éclaircie  par  le  re- 
pos, est  décantée  et  évaporée  presque  à siccité.  On  la  précipite 
ensuite  à froid  par  une  dissolution  concentrée  de  sel  ammo- 
niac. Elle  laisse  déposer  du  chloroplatinate  d’ammoniaque. 

L eau  mère  retient  encore  un  peu  de  platine  en  dissolution 
et  des  métaux  étrangers  : on  y plonge  des  lames  de  fer  ; il  se 
forme  un  dépôt  métallique  riche  en  platine.  Ce  précipité  est 
lavé  et  traité  par  de  l’eau  régale  faible  qui  dissout  facilement 
le  platine  divisé. 

Cette  nouvelle  liqueur,  précipitée  comme  la  première  par  le 
sel  ammoniac,  donne  un  dépôt  de  chloroplatinate  d’ammonia- 
que qu’on  peut  calciner  à part  ou  mêler  au  premier  précipité. 

Le  chloroplatinate  d’ammoniaque,  après  avoir  été  lavé  avec 
de  l’eau  froide  pure  ou  légèrement  alcoolisée,  est  séché  et  cal- 
ciné à la  température  du  rouge  sombre  ; il  laisse  le  platine 
sous  forme  spongieuse. 

Pour  convertir  la  mousse  de  platine  en  platine  malléable,  et 
en  faire  des  lames,  des  barres,  des  fils,  etc.,  on  la  réduit  en 
poussière  avec  les  mains,  on  la  délaye  dans  l’eau  et  on  la  fait 
passer  à travers  un  tamis.  Les  parties  qui  restent  sur  le  tamis 
sont  broyées  dans  un  mortier  de  bois. 

On  doit  éviter  l’emploi  de  corps  durs  qui  bruniraient  quelques 
pai’celles  de  platine  et  les  empêcheraient  ensuite  de  prendre 
de  la  cohésion. 

La  boue  de  platine  ainsi  préparée  est  introduite  dans  un  cylin- 
dre de  laiton  de  forme  légèrement  conique,  qui  est  fermé  à sa 
partie  inférieure  par  un  bouchon  d’acier;  on  comprime  alors 
lentement  la  poussière  métallique  au  moyeu  d’un  piston  de 
bois,  qui  est  remplacé  ensuite  par  un  piston  métallique;  l’eau 
se  sépare  du  platine,  qui  devient  de  plus  en  plus  cohérent  ; on 
le  comprime  ensuite  au  moyen  d’une  forte  presse. 

Quand  la  pression  a été  poussée  aussi  loin  que  possible,  on 
ôte  le  bouchon,  on  enlève  la  masse  de  platine  qui  a pris  beau- 
coup de  densité.  On  la  chauffe  peu  à peu  jusqu’au  rouge-blanc 
dans  un  creuset  de  terre,  on  la  porte  sur  une  enclume  où  on  la 
frappe  légèrement  avec  un  lourd  marteau.  On  la  fait  rougir  de 
nouveau  et  ensuite  on  lu  forge. 

MM.  II.  Sainte-Claire  Deville  et  Debray  ont  substitué  à ce 
mode  d’agrégation  long  et  pénible,  le  procédé  de  fusion  dans 
un  four  en  chaux  vive.  Ils  ont  appliqué  la  même  méthode  à la 
révivifleatiou  du  platine  ayant  déjà  servi.  Le  métal  est  intro- 
duit peu  à peu  dans  une  coupelle  de  chaux  vive  fermée  par 
un  couvercle  de  même  matière.  Un  chalumeau  à gaz  de  I é- 
clairage,  alimenté  par  de  l’oxygène,  pénètre  dans  la  partie 
centrale  de  la  voûte  de  cette  espèce  de  fourneau  à réver- 
bère. — Le  métal  une  fois  fondu  peut  être  coulé  dans  une 
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lingotière  en  fer  au  fond  de  laquelle  on  a placé  une  lame  de 
platine,  pour  empêcher  la  fusion  du  moule  au  moment  de 
la  coulée.  — La  chaux  joue  dans  ces  fours  un  rôle  chimique 
important;  elle  agit  sur  les  impuretés  dont  on  a intérêt  à 
débarrasser  le  platine,  c’est  un  affinage  et  même  un  affinage 
très-complet. 

La  fusion  de  t kilogramme  de  platine  et  son  affinage  néces- 
sitent la  dépense  de  5o  litres  d’oxygène,  et  du  double  de  gaz 
d’éclairage,  dans  l’appareil  dont  il  est  fait  mention  ici. 

Avant  qu’on  connût  les  procédés  actuels  de  fabrication  du 
platine,  un  orfèvre  de  Paris,  nommé  Janetti,  était  parvenu  à 
retirer  ce  métal  d’un  minerai  de  platine,  et  à faire  des  instru- 
ments pour  les  usages  des  arts  et  les  recherches  de  labora- 
toires. 11  fondait  3 parties  de  minerai  de  platine  avec  6 parties 
d’acide  arsénieux  et  2 parties  de  potasse.  11  obtenait  ainsi  un 
alliage  d’arsenic  et  de  platine  dont  il  chassait  l’arsenic  par  le 
grillage,  et  qu’il  transformait  en  platine  malléable  en  le  for- 
geant à une  température  rouge  avec  des  précautions  conve- 
nables. 

(*)  COMBINAISONS  AMMONIACO-n.ATINIQUES. 

Le  protoxyde  de  platine  peut  s’unir  à l’ammoniaque  de  ma- 
nière à former  deux  bases  bien  définies  : 

rto,  AzII3  ; 

Pt0,2AzH3.  (M.  Reiset.) 


Le  chlorure  de  la  première  base  a pour  formule  PlCl,AzH3  ; 
c est  un  sel  vert,  d’une  stabilité  remarquable;  les  acides  ne  lui 
enlèvent  de  1 ammoniaque  que  par  une  ébullition  prolongée 
(sel  vert  de  Magnus). 

Le  bi-oxyde  de  platine  forme  aussi  deux  bases  en  s’unissant  à 
1 ammoniaque  : 

Pt02,AzH3; 

Pt02,2AzH3.  (Gerhardt.) 


Cette  dernière  base  n’a  pas  encore  été  isolée  ; mais  on  l’a  ob- 

dïccSrdS1 binaiS°n  aV6C  1CS  aCideS  (Sels  de  Gros’  de  Raewsky> 

Chacune  des  quatre  bases  précédentes  se  combine  avec  un 
seul  équivalent  d acide  pour  former  des  sels  neutres. 


O OSMIUM,  Os. 

Équiv.  = 1242,02  ou  99,40. 

Ce  métal  a été  découvert  en  1803  par  Tonnant. 

Loisqu  il  est  précipité  de  ses  dissolutions  par  des  corps  orga- 
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niques,  il  est  souvent  bleuâtre  ; préparé  par  la  calcination  du 
chlorure  ammoniaco-osmique,  il  est  d’un  gris  métallique  et 
ressemble  au  platine.  Si  on  l’a  obtenu  en  réduisant  un  mélange 
de  vapeurs  d’acide  osmique  et  d'hydrogène,  il  a une  densité  de 
10  environ.  MM.  Deville  et  Debray  sont  cependant  parvenus  à 
obtenir  de  l’osmium  ayant  un  poids  spécifique  égal  à 21,  4,  en 
chauffant  ce  métal  à la  température  de  fusion  du  rhodium. 

L’osmium  se  laisse  facilement  pulvériser.  Cependant  on  peut 
le  réduire  en  lames  ; il  n’est  ni  fusible  ni  volatil. 

L’osmium  récemment  précipité  absorbe  l’oxygène  à la  tem- 
pérature ordinaire,  et  se  transforme  en  acide  osmique. 

Sous  l’influence  d’une  température  de  100°,  il  brûle  dans 
l’oxygène  en  se  changeant  en  acide  osmique. 

L’acide  azotique  concentré  le  dissout  avec  dégagement  de 
vapeurs  rutilantes,  et  produit  de  l’acide  osmique.  L’osmium 
se  dissout  dans  l’eau  régale. 

11  est  attaqué  par  les  alcalis  et  par  le  nitre,  et  transformé  en 
osmiate. 

Lorsqu’on  met  une  certaine  quantité  d’osmium  sur  une 
feuille  de  platine,  et  qu’on  l’expose  à la  flamme  extérieure 
d’une  lampe  à alcool,  le  métal  se  transforme  en  acide  osmique 
dont  l’odeur  pénétrante  est  caractéristique  : la  flamme  de 
l'alcool  s’agrandit  et  devient  plus  vive.  (Berzelius.) 

L’osmium  se  combine  avec  l’oxygène  en  plusieurs  propor- 
tions et  forme  les  composés  suivants  : 

Nous  ne  parlerons  que  des  acides  osmique  et  osmieux. 


Protoxyde OsO  ; 

Sesqui-oxyde OsSO^  ; 

Bi-oxyde OsO2  ; 

Acide'  osmieux OsOs  ; 

Acide  osmique OsO*. 


ACIDE  OSMIQUE.  OsO4. 

Équiv.  = 1642,02  ou  131,40. 


L’acide  osmique  est  le  composé  d’osmium  le  plus  remarqua- 
ble; on  l’obtient  : 1°  en  faisant  chauffer  de  l'osmium  dans  l’air 
ou  dans  l'oxygène;  2°  en  attaquant  l’osmium  par  l'acide  azoti- 
que ; 3°  en  décomposant  un  osmiate  ou  un  osmite  par  les  acides. 

Propriétés.  — L’acide  osmique  est  incolore;  il  cristallise  en 
longs  prismes  réguliers,  brillants  et  flexibles.  Il  a une  odeur  de 
raifort  très-piquante,  qui  excite  la  toux,  cause  des  douleurs  aux 
yeux,  paralyse  pendant  quelque  temps  le  sens  de  l’odorat.  L’a- 
cide osmique  doit  être  considéré  comme  un  corps  très-dange- 
reux • il  agit  rapidement  sur  la  peau  qu’il  recouvre  de  dartres. 
Il  se  liquéfie  au-dessous  de  100°,  et  se  volatilise  ensuite.  Il  est 
très-soluble  dans  l’eau  : cette  dissolution  s’opère  cependant 
assez  lentement  ; l’alcool  et  l’éther  le  dissolvent  aussi  a\ec 


ACIDE  OSMIEUX. 
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facilité,  mais  le  réduisent  au  bout  de  quelques  heures.  Sa  dis- 
solution aqueuse,  abandonnée  à l'air,  s'affaiblit  en  laissant 
dégager  de  l’acide  osmique. 

11  est  décomposé  par  un  grand  nombre  de  corps  organiques; 
il  tache  la  peau  et  le  linge  en  noir;  une  dissolution  de  tannin 
le  réduit  complètement  en  le  faisant  passer  par  des  teintes 
bleues  et  pourpres  qui  sont  souvent  d’une  grande  richesse. 

Plusieurs  métaux,  tels  que  le  zinc,  le  fer,  l’étain,  le  cuivre, 
le  réduisent  complètement  et  précipitent  l’osmium  à l’état  mé- 
tallique. 

L’acide  osmique  est  un  acide  très  faible  ; il  ne  rougit  pas  la 
teinture  de  tournesol,  ne  décompose  pas  les  carbonates;  il  se 
dissout  dans  les  alcalis  et  donne  des  sels  qui  prennent  tous 
une  coloration  brune  sous  l’influence  d’un  excès  de  base. 

Ces  sels  ne  cristallisent  pas,  et  sont  en  partie  décomposés  par 
l’ébullition  en  dégageant  de  l’acide  osmique. 


ACIDE  OSMIEUX.  OsO3. 

Équiv.  = 1542,62  ou  123,40. 

L’acide  osmieux  (t),  semblable  aux  acides  azoteux,  hyposul- 
fureux,  etc.,  n’a  pu  être  isolé  : il  n’est  connu  qu’en  combinai- 
son avec  les  bases;  dès  qu’on  cherche  à l’en  retirer,  il  se  dé- 
compose en  acide  osmique  et  en  deutoxyde  d’osmium  : 

20s03  = OsO’*  + OsO2. 


L’osmite  de  potasse  a pour  formule  : 0s03,K0,2H0  ; il  se  pro- 
duit lorsque  l’osmiate  de  potasse  est  mis  en  contact  avec  un 
corps  avide  d’oxygène. 

L’osmite  de  potasse  est  rose,  soluble  dans  l’eau,  insoluble 
dans  1 alcool  et  l’éther,  inaltérable  dans  l’air  sec;  mais  il  se 
change,  sous  1 influence  de  l’eau  et  de  l’air,  en  osmiale  alcalin. 

Le  chlore  le  transforme  en  osmiate  et  en  deutoxvde  d’os- 
mium. 

Les  acides,  même  les  plus  faibles,  le  décomposent  en  préci- 
pitant du  deutoxyde  d’osmium  et  dégagent  de  l’acide  osmique. 

ne  chlorhydrate  d ammoniaque  décompose  à froid  l’osmite  de 
potasse,  et  forme  un  sel  jaune  à peine  soluble  dans  l’eau,  qui  a 
pour  formule  : (ClH,AzH3),  (OsO*,AzHV  Ce  composé  doit  être 
consideié  comme  une  combinaison  de  chlorhydrate  d’ammo- 

(Thvdroeène  L?vs^'on  le  chauiïe  dans  un  courant 

d hydiogcne,  il  dégagé  de  1 ammoniaque,  du  chlorhydrate 

d ammoniaque,  et  laisse  un  résidu  d’osmium  métallique. 

.osmium  se  retire  des  résidus  en  grains  et  en  paillettes  de 
nTe|,de  Platme,  et  aussi  de  l’osmiure  d’iridium.  L’extrac- 
t.on  de  1 osmium  des  résidus  platinifères,  qui  autrefois  présen- 

(I)  Fremy,  Itecherches  sur  les  acides  métalliques. 

II. 

25 
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tait  de  grandes  difficultés,  devient  très-simple  lorsqu’on  em- 
ploie la  méthode  par  simple  grillage. 


CARACTÈRES  DES  SELS  D’OSMIUM. 

Nous  donnons  ici  les  caractères  des  sels  que  l’on  obtient  en 
dissolvant  le  deutoxyde  d’osmium  dans  les  acides,  ou  en  faisant 
passer  un  courant  de  chlore  sur  un  mélange  de  chlorure  de 
potassium  et  d’osmium. 

Potasse.  — Précipité  noir,  se  formant  au  bout  d'un  certain 
temps,  surtout  par  l’ébullition. 

Ammoniaque.  — Précipité  brun,  qui  ne  se  produit  pas  immé- 
diatement. 

Carbonate  de  potasse.  — Précipité  brun,  qui  n’apparaît  qu'au 
bout  de  quelque  temps. 

Chlorhydrate  d’ammoniaque.  — Précipité  rouge. 

Acide  oxalique,  cyanoferrure  de  potassium,  cyanoferride  de  po- 
tassium, sulfate  de  protoxyde  de  fer.  — Pas  de  précipité. 

Protochlorure  d'étain.  — Précipité  brun. 

Azotate  de  protoxyde  de  mercure.  — Précipité  blanc  jaunâtre. 

Acide  sulfhydrique.  — Précipité  brun  jaunâtre,  qui  ne  se  forme 
qu’au  bout  d’un  certain  temps. 

Sulfhydrate  d’ammoniaque.  — Précipité  brun  jaunâtre , inso- 
luble dans  un  de  excès  réactif. 

Zinc.  — Précipité  brun,,  incomplet,  d'osmium  métallique. (*) 


(*)  IRIDIUM.  Ir. 

Équiv.  = 1232,08  ou  98,56. 

La  découverte  de  ce  métal  date  de  1803:  elle  a été  faite  simul- 
tanément par  Tannant  et  Collet-Descotil.  Ses  propriétés  ont  été 
d’abord  examinées  par  Vauquelin  et  Fourcrov,  ensuite  par  Ber- 
zelius,  et  plus  récemment  enfin  par  MM.  Claus,  Deville  et  De- 
bray. On  lui  a donné  le  nom  d 'iridium  à cause  de  la  variété  des 
couleurs  que  présentent  ses  dissolutions. 

L’iridium  obtenu  eu  calcinant  le  chlorure  double  ammoniacal 
ressemble  au  platine  en  éponge,  et  prend  un  éclat  métallique 
quand  on  le  frotte  avec  un  corps  dur.  La  densité  de  l’iridium 
fondu  a été  trouvée  égale  à 21, IS  par  MM.  Deville  et  Debray.  File 
serait  donc  la  même  que  celle  du  platine. 

Il  n’est  ni  ductile  ni  malléable;  il  est  complètement  fixe  et 
infusible  au  feu  de  forge. 

On  ne  peut  le  foudre  dans  l’appareil  qui  sert  à la  fusion  du 
platine  qu’en  employant  le  mélange  d’hydrogène  et  d'oxygène; 
il  roche  comme  le  platine. 


IRIDIUM. 


RI10DIUM. 
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Les  acides,  et  môme  l’eau  régale,  ne  dissolvent  pas  sensible- 
ment l’iridium  ; cependant  il  est  attaqué  facilement  par  l’eau 
régale  lorsqu’il  se  trouve  allié  au  platine. 

Les  alcalis  et  le  nitre  l’oxydent  sous  l’influence  de  la  chaleur; 
il  en  est  de  même  du  bisulfate  de  potasse;  il  est  attaqué  par  le 
chlore,  qui  le  transforme  en  protochlorure.  11  s’allie  avec  la 
plupart  des  métaux,  et  parait  avoir  surtout  une  grande  affinité 
pour  l’osmium. 

L’iridium  se  combine  avec  l’oxygène  en  quatre  proportions 
et  forme  les  oxydes  suivants  : 


Protoxyde. 

Sesqui-oxyde ...... 

Bi-oxyde 

. . . . IrO*  ; 

Acide  indique 

Ces  oxydes,  obtenus  par  voie  indirecte,  sont  irréductibles  par 
la  chaleur. 

Ces  composés  sont  sans  intérêt. 


CARACTÈRES  DES  SELS  D’iRIDIUM  FORMÉS  PAR  LE  DEUTOXÏDE. 

Potasse.  — Un  excès  de  potasse  décolore  la  liqueur  et  ne  pro- 
duit qu’un  faible  précipité  noir.  Lorsqu’on  expose  la  dissolution 
à l’air,  elle  prend  bientôt  une  teinte  d’un  très-beau  bleu. 

Ammoniaque.  — Môme  réaction. 

Carbonate  de  potasse.  — Précipité  rouge-brun  qui  se  dissout 
ensuite  peu  à peu  ; la  liqueur  se  colore  alors  en  bleu  au  contact 
de  l’air. 

Carbonate  d’ammoniaque.  — Coloration  bleue  qui  se  produit  sous 
l’influence  de  l’air. 

Cyanoferrure  de  potassium.  — Ce  réactif  décolore  la  liqueur. 

Sulfate  de  protoxyde  de  fer.  — Môme  réaction. 

Prutoclilorure  d'étain.  — Précipité  brun  clair. 

Acide  suif  hydrique.  — Ce  réactif  décolore  d’abord  la  liqueur  et 
forme  ensuite  un  précipité  brun. 

Suif  hydrate  d’ammoniaque.  — Précipité  brun,  complètement 
soluble  dans  un  excès  de  réactif. 

Zinc.  — Précipité  d’iridium  métallique  sous  la  forme  d’une 
poudre  noire. 

Sels  ammoniacaux.  — Précipité  brun  très-foncé,  soluble  dans 
1 acide  sulfureux. 


O IU10DIUM.  Rh. 

Équiv.  = Go  1 ,9G  ou  52,1". 

Ce  métal  a été  découvert  en  1801  par  Wollaston,  qui  lui 
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a donne  le  nom  de  rhodium , à cause  de  la  couleur  rose  de 
ses  sels. 

11  est  d’un  gris  blanc,  ductile,  mais  beaucoup  moins  que  le 
platine;  il  est  très-dur;  c’est  après  l’iridium  le  moins  fusible 
des  métaux  ; il  se  ramollit  à peine  au  chalumeau  à gaz  hydro- 
gène et  oxygène.  Sa  densité  est  égale  à 10, H4  ; quand  le  méLal 
est  bien  pur  et  qu’il  a été  fondu,  elle  devient  de  1 2, 1 . 

Le  platine  brut  contient  de  1 à 3 pour  100  de  rhodium. 

Le  rhodium  ne  s’altère  pas  à l’air  à la  température  ordinaire; 
mais,  au  rouge,  il  s’oxyde  et  se  transforme  en  un  oxyde  inter- 
médiaire. 

Lorsqu'il  est  pur,  il  est  inattaquable  par  les  oxydes  les  plus 
forts,  même  par  l'eau  régale  ; mais  il  se  dissout  facilement  dans 
l’eau  régale  lorsqu’il  est  allié  à d’autres  métaux. 

Le  nitre  et  la  potasse  le  transforment  en  sesqui-oxyde.  Le  bi- 
sulfate de  potasse  attaque  le  rhodium  et  produit  du  sulfate 
double  de  rhodium  et  de  potasse. 

Pour  extraire  le  rhodium  des  résidus  platinifères,  on  com- 
mence par  séparer,  au  moyen  du  nitre,  la  plus  grande  partie  de 
l'iridium  qui  se  trouve  dans  ces  résidus,  puis  on  les  mélange 
avec  un  grand  excès  de  chlorure  de  rhodium;  le  tout  est  in- 
troduit dans  un  tube  de  verre,  et  soumis  à l’action  du  chlore  I 
sec.  La  température  du  tube  ne  doit  pas  dépasser  le  rouge  som- 
bre; il  se  forme  du  chlorure  double  de  sodium  et  de  rhodium. 

La  masse,  reprise  par  l’eau,  donne  une  liqueur  d’un  rouge  j 
foncé  qui,  par  l’évaporation,  abandonne  des  cristaux  octaédri- 
ques violets  du  chlorure  double  mentionné.  Ces  cristaux  ren- 
ferment 29  pour  loO  de  rhodium.  Pour  en  retirer  ce  métal,  on 
peut  d’abord  réduire  le  sel  par  le  zinc  ou  bien  le  calciner  dans 
un  courant  d’hydrogène.  On  peut  également  le  traiter  par  du 
sel  ammoniac  en  dissolution  concentrée;  la  liqueur  évaporée 
donne  de  beaux  prismes  de  chlorure  double  ammoniacal,  qui 
laissent  par  la  calcination,  du  rhodium  métallique  pur.  (Frémy.)  I 

Les  combinaisons  du  rhodium  avec  l’oxygène  sont , d’après 
M.  Claus,  au  nombre  de  quatre,  savoir  : 


Protoxyde  de  rhodium HhO  ; 

Sesqui-oxyde Rh*03  ; 

Bi-oxyde HhO*; 

Acide  iridique HhO3. 


CARACTÈRES  DES  SEI.S  DE  SESQUI-OXYDE  DE  RHODIUM. 

Ces  sels  sont  ordinairement  colorés  en  rose;  ils  se  comportent 
de  la  manière  suivante  avec  les  réactifs. 

Potasse.  — Précipité  jaune-brun  d’oxyde  hydraté  qui  ne  se 
dépose  que  par  l’ébullition. 

Ammoniaque.  — Précipité  jaune  de  rhodale  d’ammoniaque 
qui  ne  se  forme  pas  immédiatement. 

Carbonates  de  )>otasse  et  d’ammoniaque.  — Précipité  jaune  qui 
se  produit  au  bout  de  quelque  temps. 


PALLADIUM. 


4 3 7 


Cyanoferrure  et  cijanoferride  de  potassium , phosphates  de  solide, 
acide  oxalique , sulfate  de  protoxyde  de  fer.  — Pas  de  précipité. 
Protochlorure  d'étain.  — Coloration  rouge. 

Iodure  de  potassium.  — Même  réaction. 

Acide  sulfhydrique.  — Précipité  brun  se  formant  lentement. 
Sulfhydrate  d'ammoniaque.  — Précipité  brun,  insoluble  dans 
un  excès  de  réactif. 

Zinc.  — Précipité  noir  de  rhodium  métallique. 

Hydrogène.  — Déduit  à froid  les  dissolutions  de  rhodium. 
Acide  sulfureux.  — Précipité  jaune  pâle. 


(*)  PALLADIUM.  Pd. 

Équiv.  = 66o/f7  ou  53,23 . 

Ce  métal  fut  découvert  en  1803  par  Wollaston.  Il  est  d’un 
blanc  gris  qui  rappelle  plutôt  la  couleur  de  l’argent  que  celle 
du  platine.  Sa  densité  est  1 1,3  lorsqu’il  est  fondu,  et  1 1,86  quand 
il  a été  laminé  ou  martelé.  11  fond  facilement  au  chalumeau  à 
gaz;  dans  ce  cas,  il  bouillonne  et  brûle  en  lançant  des  étincel- 
les; il  s’agglutine  à la  chaleur  d’un  rouge  vif  ; on  peut  alors  le 
marteler  et  le  souder  sur  lui-même.  Le  palladium  peut  être 
fondu  dans  un  creuset  de  Hesse  à un  violent  feu  de  forge  ; il  se 
liquéfie  au  moment  même  où  le  creuset  commence  lui-même  à 
fondre  (M.  Bréant).  Il  entre  facilement  en  fusion  quand  on  le 
soumet  à l’action  d’une  pile  énergique. 

Lorsqu’on  chauffe  le  palladium  au  contact  de  l’air,  il  de- 
vient bleu  ; cette  coloration  est  due  à la  production  d’une  petite 
quantité  d’oxyde  qui  se  réduit  ensuite  lorsqu’on  élève  la  tem- 
pérature. 

Le  palladium  ne  décompose  l’eau  dans  aucune  circonstance. 
Les  acides  azotique  et  sulfurique  concentrés,  et  même  l’acide 
chlorhydrique,  le  dissolvent  sous  l’influence  de  la  chaleur  ; il 
est  attaqué  rapidement  par  l’eau  régale. 

Le  palladium  est  oxydé  au  rouge  par  un  mélange  de  potasse 
et  de  nitre;  il  l'est  aussi  par  le  sulfate  de  potasse. 

Il  se  combine  directement  avec  le  soufre,  le  phosphore,  l’ar- 
senic, le  chlore;  c est  de  tous  les  métaux  celui  qui  a le  plus 
d’affinité  pour  le  cyanogène. 

Il  s allie  a un  grand  nombre  de  métaux  en  produisant  quel- 
quefois un  dégagement  subit  de  lumière. 

Le  carbure  de  palladium  se  forme  avec  une  facilité  remar- 
quable ; il  suffit  en  effet  de  chauffer  une  lame  de  palladium 
dans  la  flamme  d une  lampe  à alcool  pour  la  voir  se  recouvrir 
d une  végétation  charbonneuse,  qui  est  du  carbure  de  pal- 
ladium. F 

On  prépare  ordinairement  le  palladium  en  plongeant  une 
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CYANURE  DE  PALLADIUM. 

lame  de  zinc  dans  la  dissolution  du  minerai  de  platine  dans 
l’eau  régale.  Il  se  forme  un  dépôt  noir  composé  de  palladium, 
de  rhodium,  de  platine,  d’iridium,  d’or, de  plomb  et  de  cuivre. 

Ce  dépôt  est  traité  par  l’acide  azotique  faible  qui  dissout  le 
cuivre  et  le  plomb  ; le  résidu  est  dissous  dans  l’eau  régale  : on 
neutralise  la  dissolution  par  le  carbonate  de  soude,  et  l'on  y 
ajoute  du  cyanure  de  mercure  qui  sépare  le  palladium  sous  là 
forme  d’un  précipité  blanc.  Le  cyanure  de  palladium  ainsi 
formé  donne  par  la  calcination  du  palladium  pur. 

Le  palladium  est  employé  pour  faire  des  graduations  sur  des 
instruments  de  précision. *11  présente  l’avantage  d’être  aussi 
blanc  que  l’argent,  et  de  ne  pas  noircir  par  les  émanations  sul- 
fureuses 

Le  palladium  a été  employé  quelquefois  à frapper  desmédail- 
les; uni  à l’argent,  il  forme  un  alliage  qui  sert  aux  dentistes. 

Le  palladium  se  combine  avec  l’oxygène  en  deux  proportions: 
on  connaît  un  protoxyde  qui  a pour  formule  : PdO,  et  un  deut- 
oxyde  qui  a pour  composition  : PdO2. 


CARACTÈRES  DES  SELS  DE  PROTOXYDE  DE  PALLADIUM. 


Les  sels  de  protoxyde  de  palladium  sont  d'un  brun  rouge  ; ils 
sc  reconnaissent  aux  caractères  suivants  : 

Potasse.  — Précipité  jaune-brun  de  sous-sel,  soluble  dans  un 
excès  de  réactif. 

Ammoniaque.—  Précipité  couleur  de  chair. 

Carbonate  de  potasse.  — : Précipité  brun. 

Phosphate  de  soude.  — Précipité  brun.' 

C y ano ferrure  de  potassium.  — D’abord  il  ne  sc  forme  pas  de 
précipité,  et  au  bout  de  quelque  temps  la  liqueur  se  prend  en 
gelée. 

Cyanoferride  de  potassium.  — Même  réaction. 

Cyanure  de  mercure.  — Précipité  blanc  de  cyanure  de  palla- 
dium. . - .. 

Sulfate  de  prohryde  de.  fer.  — Pas  de  précipite  quand  -es  li- 
queurs sont  suffisamment  étendues. 

Protochlorure  d’ étain.  — Précipité  noir,  et  la  liqueur  devient 


verte. 

lodare  de  potassium.  — Précipité  noir. 

Acide  su! f hydrique . — Précipité  noir. 

Sut fhy  hâte  d’ammoniaque. — Précipité  noir,  insolub  c dans  un 

excès  de  réactif.  . , „ 

Zinc. — Précipité  de  palladium  métallique  sous  la  forme  d une 

poudre  noire. 


CYANURE  DE  PALLADIUM.  PdCv. 

Équiv.  =900,47  ou  79,23. 

I.e  cyanogène  a une  telle  affinité  pour  le  palladium  que  le 


RUTHÉNIUM.  * 39 

cyanure  de  mercure  précipite  le  palladium  de  toutes  ses  disso- 
lutions. et  le  sépare  des  métaux  avec  lesquels  il  est  mélangé. 

Le  cyanure  de  palladium  est  blanc,  se  décompose  par  la  cal- 
cination et  laisse  un  résidu  de  palladium.  Il  se  combine  avec  le 
cyanure  de  potassium  et  forme  un  cyanure  double,  soluble  et 
cristallin  ; il  s’unit  également  avec  le  cyanbydrate  d’ammonia- 
que. La  présence  d’un  excès  d’acide  dans  la  liqueur  empêche  la 
précipitation  d’un  sel  de  palladium  par  le  cyanure  de  mercure. 


(*>  RUTHENIUM.  Ru. 

Équiv.  = 6o0  ou  32. 

Ce  métal,  entrevu  par  M.  Osann  en  182^,  a été  découvert,  par 
M.  Claus,  dans  les  minerais  de  platine  et  principalement  dans 
l’osmiure  d’iridium,  qui  en  contient  quelquefois  5 à a pour  1 00. 

Le  ruthénium  présente  une  grande  analogie  avec  l'iridium  ; 
il  est,  comme  lui,  cassant,  réfractaire  et  à peine  attaquable  par 
l’eau  régale. 

On  parvient  à fondre  le  ruthénium  au  moyen  du  chalumeau 
à gaz  détonant  en  plaçant  le  métal  à t ou  2 millimètres  de  l’ex- 
trémité du  tube. 

Le  ruthénium  fondu  a une  densité  comprise  entre  tt  et 
1 1,4  ; elle  ne  dépasse  pas  8,6  pour  le  métal  poreux  n’ayant  pas 
encore  subi  la  fusion. 

Il  absorbe  l’oxygène  au  rouge,  et  produit  un  oxyde  irréduc- 
tible par  la  chaleur. 

On  obtient  le  ruthénium  à l’état  métallique  en  calcinant  l’une 
ou  l’autre  des  combinaisons  que  forment  avec  l’ammoniaque  le 
bicblorure  et  le  sesquichlorure  de  ruthénium. 

Le  ruthénium  forme  comme  l’osmium,  son  isomorphe,  cinq 
combinaisons  avec  l’oxygène;  elles  ont  pour  formules  : 

Protoxyde  de  ruthénium RuO  ; 

Sesqui-oxyde Ru*03  ; 

Bi-oxyde HuOs  ; 

Acide  ruthéDique RuO3; 

Acide  perruthénique RuO^. 

M.  Clnus. 


CARACTÈRES  DISTINCTIFS  DES  SELS  DE  RUTHÉNIUM. 

La  combinaison  saline,  sous  laquelle  on  obtient  le  plus  fré- 
quemment le  ruthénium  en  dissolution,  est  le  sesquichlorure. 
Cette  dissolution  se  comporte  avec  les  principaux  réactifs  4e  la 
manière  suivante  : 

Hydrate  de  potasse.  — Précipité  noir  d’hydrate  de  sesqui- 
oxyde de  ruthénium. 


HO  CARACTÈRES  DISTINCTIFS  DES  SELS  DE  RUTUÉNIUM. 

Ammoniaque . — Même  réaction. 

Phosphate  de  soude.  — Précipité  brun  noirâtre,  insoluble  dans 
un  excès  de  réactif. 

Borax.  Pas  de  précipité  ; mais  la  liqueur  devient  d’un 
jaune  vert.  A chaud,  il  se  précipite  du  sesquioxyde  de  ruthé- 
nium hydraté. 

Azotate  d’argent.  — Précipité  noir.  La  liqueur  surnageante 
est  rose. 

Azotate  de  ]>rotoxyde  de  mercure. — Précipité  rouge. 

Acétate  de  plomb.  — Précipité  rouge-pourpre  foncé. 

Formiate  de  soude.  — l a liqueur  se  décolore  à chaud  sans 
qu’il  se  dépose  de  ruthénium  métallique. 

Ferrocyanure  de  potassium.  — La  liqueur  se  décolore  également 
tout  d’abord  ;mais  elle  devient  verte  peu  après. 

Fcrriryanure  de  potassium.  — Coloration  rouge-brun. 

Sulfocyanure  de  potassium.  — La  liqueur  prend  au  bout  de 
quelque  temps  une  coloration  rouge.  A chaud,  on  obtient  un 
beau  violet.  Cette  réaction  est  une  des  plus  caractéristiques  du 
ruthénium. 

Suif  hydrate  d'ammoniaque.  — Précipité  brun  noirâtre. 

lodure  de  potassium.  — Précipité  tardif,  et  avec  l’aide  de  la 
chaleur  de  sesqui-iodure  noir  de  ruthénium. 

Zinc.  — Le  zinc  colore  d’abord  la  dissolution  en  bleu  d’azur; 
ensuite  il  se  précipite  du  ruthénium  et  la  liqueur  se  décolore. 


CHLORURES  DE  RUTHÉNIUM. 

Le  protochlorure  de  ruthénium  RuCl  est  noir,  cristallin,  in- 
soluble dans  l’eau  et  dans  les  acides  ; les  alcalis  le  décomposent 
incomplètement. 

On  l’obtient  en  chauffant  au  rouge  le  ruthénium  dans  un  cou- 
rant de  chlore. 

Le  sesquichlorure  Ru8Cl3  se  présente  sous  la  forme  d’une 
masse  brune-jaune,  cristalline,  très-déliquescente.  On  le  pré- 
pare en  précipitant  par  un  acide  une  dissolution  de  ruthémate 
de  potasse,  traitant  par  l’acide  chlorhydrique  l’oxyde  noir  obtenu 
et  évaporant  à sec. 

Le  sesquichlorure  de  ruthénium  s’unit  directement  à 2 équi- 
valents de  chlorure  de  potassium  ou  de  chlorhydrate  d’ammo- 
niaque, et  produit  des  précipités  cristallins  d'un  brun  foncé,  à 
peine  solubles  dans  l’eau,  et  insolubles  dans  l’alcool. 

Le  bichlorure  de  ruthénium  ne  paraît  pas  exister  à l’état  de 
liberté;  mais  il  forme  un  sel  double  avec  le  chlorure  de  po- 
tassium. 

L’acide  sulfhydrique  donne,  dans  les  dissolutions  de  sesqui- 
chlorure de  ruthénium,  un  précipité  de  sesquisulfure  qui  est 
brun)  et  la  liqueur  prend  une  belle  couleur  bleue. 


THALLIUM. 
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THALLIUM.  Tl. 

Équiv.  = 2550  ou  ‘204. 

En  mars  1861  M.  Crookes  annonça  qu’un  dépôt  sélénifère  du 
Hartz,  soumis  à l’analyse  spectrale,  lui  avait  présenté  une  raie 
verte  caractéristique,"  révélant  l’existence  d’un  nouveau  corps 
élémentaire.  11  proposa  de  donner  à ce  corps  le  nom  de  ijial- 
lium , du  mot  latin  thallus,  fréquemment  employé  pour  exprimer 
la  riche  teinte  verte  d’une  végétation  jeune  et  vigoureuse. 
M.  Crookes 'avait  trouvé  ce  corps  dans  les  produits  d’un  échan- 
tillon de  soufre  de  Lipari  et  dans  ceux  d’une  pyrite  d’Espagne. 

M.  Lamy,  de  son  côté,  a le  premier  isolé  le  thallium  et  éta- 
bli qu’il  est,  non  pas  un  métalloïde  analogue  au  sélénium  ou 
au  tellure,  comme  le  pensait  M.  Crookes,  mais  bien  un  vérita- 
ble métal. 

Le  thallium,  par  la  plupart  de  ses  propriétés  physiques,  se 
rapproche  beaucoup  du  plomb.  Doué  d’un  vif  éclat  métallique 
dans  une  coupure  fraîche,  il  paraît  jaune  lorsqu’on  le  frotte 
contre  un  corps  dur  ; mais  cette  teinte  est  due  à une  oxydation. 

Le  caractère  saillant  du  thallium,  celui  qui  Ta  fait  découvrir 
et  qui  lui  a valu  son  nom,  est  la  belle  raie  verte  unique  qui 
compose  son  spectre,  et  la  belle  coloration  verte  qu’il  communi- 
que a la  flamme  de  l’alcool  ou  du  gaz. 

Le  tableau  suivant  fait  connaître  les  principales  propriétés 
physiques  du  thallium,  et  fait  ressortir  l’analogie  qu’il  présente 
avec  le  plomb. 


TLOMB. 


THALLIUM. 


Blanc  bleuâtre. 

Mou,  malléable,  peu  tenace. 

Tacbe  le  papier  en  gris  bleuâtre. 

Densité  = 1 1 ,44. 

Fusible  à 335". 

Volatil  au  rougc-blanc. 

Chaleur  spécifique  = 0,0314. 

Mauvais  conducteur  de  la  chaleur  et  de 
l’électricité. 

Diamagnétique. 


Blanc  bleuâtre. 

Mou,  malléable,  très-peu  tenace. 

Tacbe  le  papier  en  gris  jaunâtre. 

Densité  = 1 1,862. 

Fusible  à 290°. 

Volatil  au  rouge  blanc. 

Chaleur  spécifique  = 0,033. 

Mauvais  conducteur  de  la  chaleur  et  de 
l’électricité. 

Diamagnétique. 


^ chlore  attaque  rapidement  le  thallium  à une  température 
de  300  degrés.  L iode,  le  brome,  le  soufre,  le  phosphore,  s’unissent 
au  thallium  pour  constituer  des  iodures,  bromures,  sulfures, 
phosp  hures  analogues  aux  composés  correspondants  du  plomb. 
.,  acides  azotique  et  sulfurique  sont  ceux  qui  attaquent  le 
thallium  avec  le  plus  d’énergie. 

Les  combinaisons  du  thallium  sont  vénéneuses  : le  sulfate  est 
môme  un  poison  énergique.  jM.  Lamy.)  * 


P^pamücm  .1..  thallium.  — On  peut  obtenir  le  thallium 
cristall.se,  gkr  une  méthode  très-simple,  et  qui  offre  l’avantage 
de  pouvoir  être  appliquée  en  grand. 
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THALLIUM. 
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Les  boues  ou  dépôts  des  chambres  de  plomb,  toujours  forte- 
ment imprégnées  d’acide  sulfurique,  sont  calcinées  dans  des 
fours  appropriés  pour  condenser  l’acide  qui  se  dégage.  On 
transforme  ainsi  les  composés  insolubles  en  sulfate  soluble.  On 
reprend  par  l’eau,  le  sulfate  de  thallium  s’y  dissout;  deux  ou 
trois  cristallisations  successives  donnent  du  sulfate  de  thallium 
pur  en  beaux  cristaux  prismatiques. 

Rien  de  plus  simple  que  d’extraire  le  métal  de  ce  sel.  Plon- 
geoirs dans  la  dissolution  des  baguettes  de  zinc  pur,  et  nous 
voyons  presque  aussitôt  ces  baguettes  se  recouvrir  de  lamelles 
cristallines  brillantes  : c’est  le  thallium.  11  forme  autour  du 
zinc  des  gaines  non  adhérentes,  faciles  à enlever,  qu’on  lave, 
que  l’on  éponge  et  enfin  que  l’on  fond  dans  un  tube  traversé 
par  un  courant  d’hydrogène  ou  dans  un  creuset  avec  un  peu 
de  cyanure  de  potassium  ; on  obtient  ainsi  un  culot  de  thallium. 
(M.  Lamy.) 

On  connaît  deux  degrés  d’oxydation  du  thallium:  le  protoxyde 
TIO  et  le  peroxyde  TIO3,  qui  se  présente  soit  à l’étal  brun,  soit 
à l’état  noir. 


CARACTÈRES  DISTINCTIFS  DES  SELS  DE  THALLIUM. 

Sels  de  protoxyde. 

Aride  chlorhydrique. — Précipité  blanc  caillebotlé,  très-peu 
soluble. 

lodure  de  potassium.  — Précipité  jaune  d'iodure  de  thallium 
insoluble  dans  un  excès  de  réactif. 

Acide  sulfhydrique.  — Pas  de  réaction  apparente  dans  une  solu- 
tion acide  ou  neutre  ; dans  une  liqueur  alcaline,  au  contraire, 
il  se  forme  un  précipité  noir  de  suîrure  de  thallium.  Ce  carac- 
tère le  fait  reconnaître  d'une  manière  certaine  du  plomb,  qui 
est  précipitable  dans  les  solutions  acides,  et  permet  de  le  sé- 
parer de  ce  métal. 

Sulfhydrale  d'ammoniaque.  — Précipité  noir. 

Permanganate  de  potasse.  — Précipité  brun  foncé  de  peroxyde 
de  manganèse,  et  de  peroxyde  de  thallium. 

Sels  de  peroxyde. 

Potasse.  Carbonates  alcalins.  — Précipité  brun,  gélatineux  si 
la  solution  est  concentrée.  . 

Ammoniaque . — ftlüme  réaction,  si,  toutefois,  la  liqueur  ne 
contient  pas  d’acide  ta,rtrique.  , . 

Acide  chlorhydrique . Chlorures  alcalins.  — Pas  de  précipité, 
ou  précipité  légèrement  cristallin.  t . , 

Jodurc  de  potassium.  — Précipité  noir  d iode  libre  mele  de 
protoïodurc  de  thallium. 
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Ferru yanure  de  potassium. — Précipité  jaune  verdAlre. 

Acide  oxalique.  — Précipité  blanc,  assez  dense,  d’oxalate  de 
thallium. 

Acide  arsénique . — Précipité  jaune  très-gélatineux. 


RUBIDIUM  ET  CŒSIUM. 

C’est  en  examinant  des  résidus  de  lépidolilhe,  dont  on  avait 
extrait  la  lithine,  et  des  sels  résultant  de  l'évaporation  de  l’eau 
minérale  de  Dürckheim,  que  MM.  Kirchhoff  et  Bunsen  ont  été 
mis  sur  la  trace  de  ces  nouveaux  métaux  alcalins. 

Le  rubidium  a été  isolé  par  M.  Bunsen  par  un  procédé  tout 
cà  fait  semblable  à celui  que  l'on  emploie  pour  préparer  le  po- 
tassium et  le  sodium  ; c’est-à-dire  en  décomposant  par  la  cha- 
leur un  mélange  intime  de  charbon  et  de  carbonate  de  rubi- 
dium, rendu  moins  fusible  par  l’addition  d’un  peu  de  chaux. 
Ce  métal  a l’aspect  brillant  de  l’argent,  sa  densité  est  égale 
à 1 ,5 1 6 ; il  fond  à 38°5  et  se  volatilise  au  rouge.  Les  propriétés 
chimiques  sont  les  mêmes  que  celles  du  potassium,  mais  elles 
sont  plus  énergiques.  Les  cinq  métaux  alcalins  : lithium,  so- 
dium, potassium,  rubidium  et  cæsium,  s’accompagnent  généra- 
lement dans  le  sein  de  la  terre  et  dans  les  eaux  minérales. 

Le  cæsium  n’a  pas  encore  été  isolé. 

Le  rubidium  et  le  cæsium  se  rencontrent  dans  la  nature  en 
très-petites  quantités.  De  quatre-vingt  mille  kilogrammes  d’eau 
minérale  de  Dürckheim,  MM.  Bunsen  et  Kirchhoff  ont  retiré 
douze  grammes  seulement  de  chlorure  de  cæsium. 

L’équivalent  du  rubidium  a été  fixé  par  M.  Bunsen  à 1067 
(ou  85,36). 

L’équivalent  du  cæsium  est  1662,05  (ou  133). 


INDIUM. 

En  examinant  au  spectroscope  le  chlorure  de  zinc  (retiré  de 
la  blende  de  Freyberg)  dans  le  but  d'y  rechercher  le  thallium, 
MM.  Réech  et  Richter  n’obtinrent  pas  de  raie  verte,  mais  une 
raie  indujo,  non  encore  observée. 

Présumant  avoir  rencontré  un  nouveau  métal,  ils  cherchè- 
rent a l isoler  et  l’obtinrent,  quoiqu’en  très-petite  quantité,  à 
i état  de  chlorure,  d hydrate,  d’oxyde  et  à l’état  libre:  la  raie 
indigo  se  manifesta  alors  avec  tant  d’éclat  et  de  persistance, 
qu  ils  n hésitèrent  plus  à croire  à l’existence  du  nouveau  métal 
auquel  Us  ont  donné  le  nom  d 'indium. 

Ce  métal  est  d un  blanc  d’argent,  et  conserve  son  éclat  métal- 
lique  dans  1 air  et  dans  l’eau  bouillante,  il  est  plus  mou  et  plus 
métallique  que  le  plomb,  et  fond  à la  même  température  que 
9e  fermer  métal.  Sa  densite  est  comprise  entre  7,1 1 et  7,27 
a 20°4,  et  7,36  à 15°.  ’ 

L indium  peut  être  obtenu  à l’état  métallique,  en  réduisant 


MOLYBDÈNE. 
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son  oxyde  par  1 hydrogène,  et  fondent  les  globules  obtenus  avec 
du  cyanure  de  potassium. 


MOLYBDÈNE.  Mb. 

Équiv.  = 575,83  ou  46,06. 

L’acide  molybdique  fut  préparé,  pour  la  première  fois,  par 
Scheele,  en  1778,  au  moyen  du  sulfure  de  molybdène  natif, 
qu’on  avait  confondu  jusqu’alors  avec  la  plombagine. 

Le  molybdène  fut  retiré  quelques  années  plus  tard,  de  l’acide 
molybdique,  par  Hielm  et  par  Pelletier,  puis  étudié  par  Ber- 
zelius. 

Le  molybdène  est  blanc,  il  a l’apparence  de  l’argent  mat,  et 
peut  être  poli.  Sa  densité  est  8,615.  11  entre  difficilement  en 
fusion. 

L’acide  azotique  attaque  vivement  le  molybdène,  et  le  change 
en  acide  molybdique.  L'acide  sulfurique  concentré  agit  sur  le 
molybdène,  à l’aide  de  la  chaleur,  et  dégage  de  l’acide  sulfu- 
reux. L’eau  régale  le  dissout  aisément.  Le  nitre  le  transforme 
rapidement  en  molybdate  de  potasse  à l’aide  de  la  chaleur.  Si 
l’on  fait  passer  du  chlore  gazeux  sur  le  métal  chauffé,  il  se 
transforme  en  chlorure  volatil. 

On  prépare  le  molybdène  en  réduisant  l'acide  molybdique 
par  le  charbon  ou  l’hydrogène  à une  température  rouge. 

Le  molybdène  se  combine  en  trois  proportions  avec  l’oxygène, 
et  forme  deux  bases  salifiables  qui  ont  pour  formules:  MbO  et 
MbO3,  et  un  acide  représenté  par  MbO3. 


ACIDE  MOLYBDIQUE.  MbO3. 

Équiv.  = 875,83  ou  70,06. 


Cet  acide  est  blanc  et  devient  jaune  par  la  calcination  : il 
peut  être  obtenu  cristallisé  en  aiguilles  soyeuses  et  brillantes. 
Sa  densité  est  8,5. 

L’acide  molybdique  est  un  peu  soluble  dans  l’eau,  qui  en 
prend  1/570  de  son  poids  à la  température  ordinaire;  il  est 
beaucoup  plus  soluble  à chaud. 

Ou  prépare  l’acide  molybdique  au  moyen  du  sulfure  de  mo- 
lybdène, que  l’on  trouve  dans  la  nature. 

11  suffit  de  griller  ce  corps  pendant  un  certain  temps,  ou  de 
l’oxyder  par  l’acide  azotique,  pour  le  transformer  en  acide  mo- 
lybdique impur.  On  purifie  l’acide  molybdique,  en  le  faisant 
entrer  en  combinaison  avec  les  bases  et  principalement  avec 
l'ammoniaque,  et  en  décomposiuM  le  molybdate  d’ammoniaque 
par  un  acide  qui  donne  de  l’acide  molybdique  pur. 


SELS  DE  MOLYBDÈNE. 


445 


CARACTÈRES  DISTINCTIFS  DES  SELS  DE  MOLYRDÈNE. 

(i Sels  au  minimum.) 

Les  sels  de  protoxyde  de  molybdène  sont  noirs  ou  pourpres; 
ils  sont  plus  stables  que  les  sels  de  deuloxyde.  Ils  présentent 
avec  les  réactifs  les  caractères  suivants  : 

Potasse.  — Précipité  brun,  insoluble  dajis  un  excès  de  réactif. 

Ammoniaque.  — Même  réaction. 

Cyanoferrure  et  cyanofernde  de  potassium.  — Précipité  brun. 

Su  If hydiure  d'ammoniaque.  — Précipité  brun,  soluble  dans  un 
excès  de  réactif. 

Acide  sulfhydrique.  — Précipité  noir,  ne  se  formant  que  len- 
tement. 


CARACTÈRES  DISTINCTIFS  DES  SELS  DE  DIOXYDE 
DE  MOLYRDÈNE. 

Les  sels  de  bi-oxyde  de  molybdène  sont  noirs  à l’état  anhydre, 
et  rouges  quand  ils  contiennent  de  l’eau  de  cristallisation. 

Les  sels  insolubles  dans  l’eau  se  dissolvent  aisément  dans  les 
alcalis,  en  formant  des  molybdales. 

Potasse.  — Précipité  brun,  insoluble  dans  un  excès  de  réactif. 

Ammoniaque.  — Même  réaction. 

Cyanoferrure  et  cyanoferride  de  potassium.  — Précipité  brun. 

Sulfhydrate  d’ammoniaque.  — Précipité  brun,  soluble  dans  un 
excès  de  réactif.  Cette  dissolution  est  précipitée  en  jaune  par 
l’acide  chlorhydrique. 

Acule  sulfhydrique.  — Précipité  brun,  se  formant  avec  len- 
teur. 


FIN  DU  TOME  DEUXIÈME. 
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